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Desde principios de este siglo el procedi»^iento común para la desinfección y
prevención de la transmisión de enfermedades a través del ag«a ha sido la cloración. La
eficacia de este proceso viene avalada por el hecl^o de que enfermedades cuya principal
fuente de contagio es a través del agua, tales co^»o el tifus, la disentería, el cólera, la
salmonelosis y un largo etcétera, han sido prácticamente erradicadas en la actualidad de las
sociedades desarrolladas. Sin embargo, la inocuidad de este tratamiento de potabilización
comenzó a ser puesta en entr.edicho en las aguas tratadas por este método cuando se
descubrieron especies tales co»>o,los trihalometanos, de los c«ales el Instituto Nacional del
Cáncer de Estados U^^idos infor^iió acerca de su marcada infl^lenc.ia en el desarrollo de
tumores en ciertas especies animales.
La potencial toxicidad derivada de la potabilización de aguas mediante el empleo de
cloro parece que está más en relación con los subproductos formados en las reacciones de
cloración con compuestos orgánicos presentes en el agua que con la propia toxicidad del
cloro, el cual se usa en concentraciones muy bajas y al ser altamente reactivo desaparece
totalmente antes de poder ser i^^gerido. Los comp^^estos orgáni ĉos ql^e principaliTiente actúan
como sustratos clorables son, por ul^a parte, los derivados ilÚn11COS que provienen de la
descomposición de la vegetación, derivados extracelulares pron^ovidos por la descomposición
de los microorganismos en suspensión en el ^agua y, por otra, una larga lista de productos
que provienen del. impacto humano sobre el medio ambiente.
Entre ese sinfín d? posibilidades destaca la presencia de derivados orgánicos
nitrogenados tales como las proteínas y los a»linoácidos, las purinas, .las pirimidinas y las
aminas. La presencia de estas últimas en productos de gran consumo tales cocno los
cosméticos, los lavavajillas y los detergeiltes para la ropa ha sido frecuente durainte décadas.
Como ejemplo sirva citar la amplia utilización de alcanolaminas, alcoholaminas y_
alcollolamidas en la industria cos^l^ética y de detergencia. Así, su utilización se ha extendido
como agentes neutralizantes en diversas reacciones de saponificació^l que conducen a jabones
de bajo pH, como efectivos agentes emulsionantes ió^^icos, o como como tensoactivos no
ióni.cos. Eiitre éstos pl^eden destacarse la ^nono y la dietanolamida lá^irica y los óxidos de
amidoamina, reconocidos agentes estabilizadores de espuma en productos tales como geles,
champúes o en otr.os de tanta actualidad como son los jabones sintéticos de pH neutro. Por
otra parte, como s^ibproductos de reacciótl en la síntesis de I1lUCllOS de estos derivados
amínicos resultan aminas alifáticas de relativamente bajo peso molecular.
Las recot^nendaciones de organismos de reconocido prestigio tales como la Cosmetic
Toilettries and Fragrance Association o la Food and Drug Administration ha.n conducido a
que los procedimientos sintéticos desarrollados en los Líltimos años hayan sido capaces de
minimizar la presencia de tales subproductos. Sin embargo, la biodegradabilidací cada día
más exigida a las tensoactivos utilizados en cos^nética y en detergencia, permite pensar en
que la degradación ^^atural de las alcanolamidas y s«s derivados conduce a la prc^sencia de
aminas y álcoholaminas en las aguas residuales. Entre las posibles reacciones de estos
pr.oductos con otros agentes presentes en el agua destacan por su peligrosidad aql^ellos que
conducen a las reaccio^^es de nitrosación; las nitrosaminas hat^ sido caracterizadas cíesde hace
tiempo como agentes extremadamente carcinogénicos y mutagéni ĉos.:^
Actualmel^te se discLite la carcinogénesis de los derivados clorados de las ^imil^as, su
elevada reactividací frente al cloro permite pensar qt^e de encontrarse presentes en el agua,
en su mayoría estarán en forma de N-cloraminas. Por otra parte, la presencia de iones
bromuro en las aguas marinas implica que varios de estos dérivados clorados terminarán por
convertii-se er^ los correspondientes derivados bromados, ta^l^bién altamente tóxicos.
La determii^ación analítica de estas especies no es sencilla, falseando a rr^eiludo las
medidas realizadas de cloro libre y requieren técnicas tales como HPLC para su detección
y cuantificación. Tales procedimientos son costosos y requieren^. personal cualificado, de
manera q^ie no suelen forinar parte del equipo conve^^cional de a^lálisis de las plantas
potabilizado.ras. ^
El impacto ainbiental de las N-cloraminas no está a^ín determinado y es objeto de
nuinerosos estudios de investigación. De hecl^o, e^i cuanto a las aminas, se conoce la
facilidad y rapidez con la que se cloran o se broman, sin que los mecanismos de reacción
estén del todo determinados. Por otra parte, también se conoce la relativa alta estabilidad de
estos N-haloderivados, en este caso los mecanismos de desco^nposición tampoco se han
esclarecido. Mientras que la forl^lación de una de estas especies es cuestión de ser;undos, su
descomposición p«ede tardar horas o incluso días. Por tanto, es posible que terminen por ser
ingeridas y metabolizadas por el hombre.
La sociedad actual exige una alta calidad del agua dado que, como se indicó al
principio, ésta actúa como principal vehículo de transmisión no sólo de microorganismos
patológicos sino de metabolitos potencialr»ente peligrosos, muchos de los cuales han sido
introducidos en la naturaleza por las propias sociedades desarro.lladas. Una vez que las
principales enfermedades infecciosas han sido controladas, nos enfrentamos a un nuevo reto
que es convivir corl aquellos productos que ger^eramos; esto requiere un esfuerzo investigador
que aporte evidencias a cerca de la inocuidad de los tratamientos de cloración. Dentro del
marco de los est^rdio que conduzcarl a una mejora y a una mayor conocimiento de los
parámetros de calidad del agua se encuadran los estudios de la formación y descomposición
de N-haloaminas desarrollados en este trabajo.
La carencia de esttrdios que específica»>er^te ar^alizasen los procesos de formación y
descoil^posiciór^ de ail^inas alifáticas secundarias l^a sido el factor que determinó en su
momento la puesta en marcha de esta investigación, cuyos objetivos principales se indican
a continuación: .
a) Determinación de los factores que son determinantes eri el proceso de
forrnación de las N-cloraminas alifáticas sec^rndarias en d.isolución acuosa.
b) Propuesta del correspondiente mecanismo de la reacción de cloración antes
señalada.
c) Establecimiento de los factores que influyen sobre la descomposición de las ,
N-cloramir^as alifaticas secundarias en presencia de distintas bases en disolución acuosa.
d) Proposición del mecanismo por el que transcurre la citada reacción de
descomposición de las N-clorarninas. ^
El trabajo contenido en la presente memoria se organiza de la forma que sigue. El
capítulo 2 corresponde al informe bibliográfico en el que se hallan dos parte netamente
diferenciadas, una la relativa a los procesos de cloración y, otra referida a la descripción de
los mecanismos de las reacciones de eliminación.
Los aspectos relacionados con el procedimiento experimental se recogen en el capítulo
3. Los resultados obtenidos al. estudiar la formación de las N-cloraminas, así como la
discusión de los ^1^isTnos junto con la correspo^^diente propuesta de mecanismo, se hallan en
el capítulo 4. A lo largo del capítulo 5 se describen co^1 detalle los resultados ob^tenidos al
estudiar la reacció^l de descomposición de las N-cloraminas y de las N-bromaminas alifáticas
secundarias en disolución acuosa. La discusión global de los resultados obtenidos se realiza
en el capítulo 6. A modo de resumen se presentan las collclusiones en el capítulo 7, al que
siguen las refe.reilcias bibliográficas y, finalmente, los apéndices A y B donde se hallan las
tablas correspondientes a todos los resultados experimentales obtenidos.
Ii^IE ^^^LIt^GR.AFIC®

2.1. El cloro en disolución acuosa.
Para las disoluciones acuosas de cloro se ha propuesto la existencia de numerosas
especies cuyas proporciones varía con el pH del medio. En medio básico la especie
preponderante es el ión C10-, mientras que en medio ácido el c.loro está prácticamente todo
en forma de ácido 1lipocloroso. A valores de pH iguales o inferiores a 3 existe una gran
proporción de clor.o molecular C12. Los equilibrios que pueden plantarse entre las distintas
especies en disol^ición acuosa son:
x,
Cl, ^ Cl ++Cl -
K2
Cl, +H^ O = H2OCl + +Cl -
K3
HCl0+H2O ^ Cl0 - +H30 +
K,^
cl2 +H^ o ^ Hcio +H + + cl -
KS
Cl2 +Cl - ^ Cl3
las col^stantes de los eq«ilibr^os anteriores se reseliar^ en la siguiente tabla:




K2 / M 10-30
2
K3/M 2 , 9 • 10-g
3K^ / M-2 3,94• 10^
4KS / M-' 0,18
En estos equilibrios se han incluido los iones H2OC1+ y Cl+ cuyas constantes de
equilibrio son extremadamente pequeñas de manera que, cualquiera que sean las condiciones
del medio sus concentraciones son prácticamente nulas. En la siguiente figura se muestran
las proporciones de las distintas especies. No se incluye la concentración de C13- porque su
máxima proporción, correspondiente a valores ácidos de pH en torno a 2, es ell torno al
0,44% er^ relación al resto de las especies representadas.
loo ^
8 0 -^






















Figura 1. Varioció^r co^i el pH, del porce^itcrje de CI,,HC10 y Cl0" pnra una ^lisolució^t acuos^e de cloro
rvtal 0,1 M a 25 °C.
Morriss estableció una comparación aproximada entre las reactividades de las especies
presentes en una disolución acuosa de cloro, definierido la reactividad lleta relativ^t para cada
una de las especies presentes en la disolución ( rt ) corno el producto de la :reactividad
específica para dicha especie ( r; ) sobre un substrato nitrogenado por la concentración dé tal
especie ( C; ) eri la disolución acuosa. A pH neutro, tomando como refererlcia la :reactividad
específica del HC10, rH^,o = 1 se obtenían los siguientes resultados:
Especie r; estimada Fracción de cloro r^ relativa
C12 103 3• 10-6 0,003
HC10 1 0, 80 0, ^^0
clo- 10^ o, Zo o, 00002
H2OC1+ 105 . 10-8 0,001
-10-
Es claro a partir de la tabla y de la gráfica al^teriores, que la especie más reactiva
para la mayoría de las reacciones de oxidación del cloro en disolución acuosa diluida a
valores de pH entre 5 y 9 es el ácido hipocloroso. Sin embargo en disolventes no acuosos
la sitl^ación es diferente, ya qL^e debido al menor grado de hidrólisis del ácido hipocloroso,
la especie mayoritaria será el C12. ^
2.2. EI bromo en disolución acuos^.
E,l bromo en disolución acuosa presenta tin comportamiento similar al cloro. Así,
las especies mayoritarias son: el bromo molec«lar, el ácido hipobromoso y el ión
hipobromito. Una diferencia i mportante respecto al cloro es q«e a valores neutros de pH se
encuentl•an concentraciol^es relativamente altas de bromo ^»olecular Br,, comparadás con las
concentraciónes bajas de cloro molecular. Otra diferencia importante es que para un valor
dado de pH, el HBrO se ioniza unas diez veces menos que el HC10. De hecho, dado que las
formas no iónicas son Illás efectivas en los procesos de deslnfeCClóll y potabilización,
aquellos sistemas que contengan iones bromuro, como el agua de mar, responderán de
^i^anera difel-ente a una dosificación de cloro sobre la base de la reacción de desplazamiento
de iones Cl-: ^
HClO +Br - -^ HBrO +Cl -
Los eqtiilibrios del bromo en disolución acuosa sot^:
K1
Br., +H.,O ^ HBrO +Br - +H +
x2
HBrQ +H2O T Br0 - +H30 +
K3
Br, +Br ^ Br3





Constaiite de equilibrio Referencia •
6 •
K, / M-2 5, g' 10^9 •
9-7
K2 / M 2,0• 10-9 . •
g •





las concentraciones de Br3- habitualrnente son bajas, con lo que el equilibrio eorrespondiente . •
es poco importante. A corltinuación se presenta una gráfica de distribución de las distintas •
especies en función del pH del medio, para una disolución acuosa de bromo 0,50 M en Br •
(concerltració^l habitual del ión bromuro en las aguas marinas) correspondier^te a una •
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Figui•a 2. Va^•inciórt cotr el pH, tlel porcentaje de Br,, HBrO y BrO^ par^ uria ^lisolrición acuosa de bromo •
toral 0,25 M ^r 25 °C. ^
•
•
Como puede observarse a pH 8,7 las especies HBrO y Br0- están pr^esentes en •
concentraciones eqtrimoleculares. A valores de pH más altos la especie predominante es el •
Br0- y a valores más bajos el HBrO. A medida que baja la temperatura, crece f;l intervalo •












2.3. l^teactividad de los ácidos hipohalosos Y aniones hipohalitos.
Las reacciones de los ácidos hipocloroso e hipobro»>oso a menudo están vinculadas
al carácter oxidailte de dichas especies. En cuanto a las reaccioT^es de oxidación9 frente a las
especies inorgá^licas presentes en las aguas naturales, el cloro es capaz de oxidar el hierro
Fe2+a Fe3+ y al mar^ganeso Mn2+ a Mn3^ y Mn4+, oxida a los nitritos a nitratos, también
oxida los sulfuros y siilfitos a sulfatos. En cuanto a las posibles reacciones frente a
compuestos orgá^^icos en disolución act^osa incluyen: oxidaciones, adiciones y sustituciones,
con la collsiguiente forlnación de derivados N-clorados y C-clorados. Como ejemplo de las
oxidaciones sobre sistemas presentes en las aguas naturales se citarán las reacciones con los
carbol^idratos y derivados relacionados. Las adiciones se efect^ían sobre sustratos ^con dobles
enlaces como por ejemplo las reacciones del ácido l^ipocloroso con el ácido oléico para dar
áeido 9-eloro-l0-hidroxiesteárico. Pero las reacciones que presentan mayor interés en
relación con el presente trabajo son las de sustitucióll y en concreto aquellas originadas
sobre los sustratos nitrogenados presentes en los medios naturales en forma de aminoácidos
y arninas, bases heterocíclicas, ácidos h^ímicos etc., capaces de reaccionar fácilmente con los
ácidos l^ipohalosos para originar N-haloderivados.
Tanto el átomo de cloro co^r^o el de oxígeno de la moléc«la HC10 pueden actuar
como centros de reacción. Como el cloro es ri^ás electropositivo, los procesos electrofílicos
transetirrirán a través de dicl^o átomo. E1l otros casos el cloro será capaz de captar el par
electrónico y romper la molécula directarner^te a ión cloruro. Como ejemplo siiva la reacción
del nitrito con el cloro ac«oso estLidiada por Anbar y Taube10 y por Lister y Rosenblum" en
donde el nitrito desplaza al clol^o a ión cloruro de acuerdo co^i la reacción elem^;ntal:
^vo2 + xeto -^ x^ro3 + er -
El comportarniento habitual del HC10 frente al carbono y nitrógeno en sustratos
orgánicos es como agente electrotí`lico, en donde el cloro toma las características par.ciales
de C1^ y se combina con el par electróilico del substrato libe.rándose de manera simultánea
el ión OH- a meil^ido asistido por los H+ del disolvente o por otros centros reactivos del
substrato. En el caso que nos concierne, para las reacciones del HC10 con el átomo de
nitrógeno de las aminas y compuestos similares, el átomo electrofílico de cloro podría ser
visualizado como si estuviera atrapando el par electrói^ico libre del átomo de nitrógeno
liberando el H+ de la amina y el OH^ del ácido l^ipocloroso. De manera inversa puede
interpretarse .la reacción como un desplazamiento nucleofí^ico del OH- del ácido hipocloroso
por la amina en cuyo caso la nucleofí^lia de la ami^^a competirá con la dei ión OH^. De
acuerdo co» cualqi^iera de los modelos de reacción exp«estos, las velocidades específicas de
cloración sobre las at-ninas varían directamente con la basicidad (nucleofília) del substrato
nitrogenado12.
-13-
Un estudio extensivo de las reacciones del ácido hipocloroso con diversos sustratos
orgánicos fue realizada por Friend13 en 1956 en su trabajo de tesis doctoral. Su invE;stigación
se basó en 1a distribución de productos monoclorados a partir de tina mezcla de dos
compuestos nitrogenados. Estudió la formación de derivados clorados a partir de metilamina,
dimetilamina, dietilamina, sarcosina^ glicina, alanina entre otros aminoácidos. Postez^iormente
Margerum14, con la incorporación de técnicas de flujo^ dete^^ido, estudió las reacciones de
cloración a pH neutro. La revisión de los trabajos relacionados con la for^nación y
descomposición de N-haloaminas serán objeto de una revisión bibliográfica más amplia en
un apartado posterior. Otra reacción que interesa st^brayar es la descomposición de los
ácidos hipohalosos o aniones hipohalitos. Estas reaccio»es tra^^scurre» a través de dos vías.
Una es la descomposición'S por:
2HX0 -^ 2H + +2X - +O,
o bien por:
2XD- -^ 2X -+02
siendo a^»bas minoritarias frente a las correspondientes a la otra vía de desproporción
13^'0° representada por:
3HX0 -^ 3H ++2X - +X03
o bien por:
3xo - -^ 2x - +xo3
Para la reacción de desproporción las correspondientes constantes de equilibrio son
muy favorables y la velocidad de reacción crece en la secuencia C10- < BrO^ < IO-. El
valor para el C10- es de 3• 1026 y es lenta a 20 ° C, para el Br0- es 8• 10'^ siendo
moderadamente rápida a 20°C y para el IO- es 5• 1023 y es rápida a 20°C. Se ha apuntado
que 1a desproporción del C10- se ve acelerada por la presencia de iones Cl-. La reacción
presenta orden dos respecto al hipoclorito y se proponen dos mecanismos. En un primer
proceso el ión hipoclorito se descompone dando C102- y C1- y en una segunda etapa se asocia
con el C102 - para dar C103^ y C1-. La primera etapa es relativamente lenta mientras que la
segunda es rápida13^'0°. Dado qtle sobre la base de este^mecanis»1o, la velocidad cíe reacción
depende en gran medida de la concentración de los reactivos, las disoluciones de hipoclorito
y de ácido hipocloroso que se utilizan durante las experiencias cii^éticas se deterioran con el





^ a pH 13. En cuanto al hipobromito, en el intervalo de pH entr.e 7 y 10 las disoluciones
r despr.oporcionan a bromato a más velocidad que lo hacen las de hipoclorito. La luz también
• acelera la reacción de desproporción1ó, con lo que conviene proteger a las disoluciones de los





• En cuanto a la reacción de descomposición para dar oxígeno, los ácidos hipohalosos
• se descolnponen más rápido que los iones hipohalitos y por lo tanto tieneli mayor tendencia
• a originar oxígeno", en especial cuando las disoluciones son estimuladas fotoquímicamente
• o en presel^cia de ciertos iones I^etálicos. El ácido hipoiodoso se descompone
• preferentemellte por esta vía de reacción`^. La ecuación de velocidad de descomposición






• 2.4, puímica de las N-haloaminas.
•
•
• La q^Iílnica de las N-haloaminas ha recibido considerable atención tanto en el campo
^ sintético col^^o en el mecal^icista. Mellor19 y Glneli1^20 estudiaron los derivados halogenados
^ del nitrógel^o. Posteriormel^te y sobre la base de la importancia de estos compuestos en los
+ procesos de purificación de aguas, Berliller'' estudió los derivados clorados del amoníaco.
• Probablemente la N-1^aloal^il^a mejor descrita en la bibliografía sea la cloramina, revisada
• por Drago'2, Colton y Jones23. Sc11I111tZ2^ est^Idió el uso de varias N-haloaminas colno
^ precursores de diversas reacciones org^ínicas. UI^a ir^teresarlte revisión de la qLlímica de estos
•




• En cuanto al análisis de las N-haloarninas, la de.terminación del colltel^ido en halógeno
• puede efectuarse por valoraciól^ del iodo liberado a partir de una ciisolución acidulada de IK
• y el N-halocompuesto frente a tlna disolución valorada de tiosulfato'-6. El porcentaje en
• nitrógello puede efect^Iarse por su conversión a amollíaco27 o por el método Dumas25. La
• concentración de N-cloramina en disolución acuosa puede ser determinada por colorimetría
• con p-aminodimetilanilina'-b o espectrofotométricamente sobre la base del cumplimiento de
• la ley de Lambert-Beer'-9. El espectro infrarrojo mLlestra absorción en la región entre 500-670
• cIn"' indicando la pr.esencia de enlaces N-Cl o N-Br. Las N-alquilhaloaminas que poseen el
• grtlpo N-H presentan bandas a 3.212-3.306 cI^1-'. E1 espectro ultravioleta, por su parte,
• presenta bandas de absorción cuyos máximos se sitúan en torno á 250 y 320 nm para N-
• cloraminas y N-bromaminas respectivamente. A col^tinuación se muestran los espectros de
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Fisura 3. Especti•os U. V, tomcrdo cle la refercircia jD.
Figura der^^cho: (...) cloro, (-) nionoc•loramina.
Figurn iz^^c^ierda: (...) diclorai^ti^t^i, (-) triclora^r^i»n.
Para las N-haloaminas la frecuencia del máximo de absorcióil es inversamente
proporcional a la polarizabilidad del grupo unido al N-Cl (en cuanto a las^ mono y
dibromaminas se determinó lo cotitrario, la 1»or^obroll^amina absorbe a mayor lo^^gitud de
onda). El espectro infrarrojo de los derivados clorados del a»>oníaco permitió calcular
parámetros estructurales tales como L CI-N-CI = 106° y la distancia rN_^, -1,76 ,^ para la
NHC12. La difracción electrónica sobre la dimetilclorai»ina y metilcloramina reveló que las
distancias de enlace N-Cl eran de 1,77 y 1,74 Á respectivamente31. Estos valores muestran
una desviación respecto al radio covalente predicho32 y atribuible a las altas
electronegatividades de ambos átomos. La naturaleza polar del halógeno en los N-
halocompuestos l^a sido objeto de discusión durante al^os sin alcanzarse una conclusi.ón clara.
Ya en 1901 se propuso que el halógeno existía en las formas positiva y negal:iva33. El
tricloruro de nitrógeno ha sido designado co^no la molécula de mayor carácter covalc^nte dado
que las electronegatividades del cloro y del ^litrógeno son prácticamente igual.es3^. Sin
embargo, algunos autores3s•36 clasifican al nitrógeno como el centro que posee un resto de
carga positiva, sobre la base de la dirección de la polarizabilidad determinad^i en una
variedad de N-halocompuestos.
Una rápida revisión de la reactividad de estas especies revela que las N-haloaminas
toman parte en ui^a gran variedad de reaciones orgánicas. Por ejemplo, la cloro y bromamina
reaccional^ con los orgar^ometales, reactivos de Grig^^ard, origir^ando aminas. Las reacciones
de dichos organometales con la dibromamina y el tricloruro de nitrógeno originan mezclas
de aminas primarias y secundarias. Las reacciones con N,N-dicloroalquilaminas originan
mezclas de aminas primarias, sec^rndarias y terciarias. Las N-clorodialquilaminas originan
aminas secundarias y terciarias. Las N-cloroalq>_rilaminas originan aminas secundarias y
primarias. Por su parte, los derivados del dialquilmagnesio al reaccionar con cloramina
originan aminas primarias con altos rendimientos.
Las N-1laloamii^as reaccionan mediante la adición a un doble enlace con compuestos
insaturados tales como olefinas, acetilenos, a-(3 cetonas insaturadas. Coleman et a1.37
est«diaro^^ este tipo de reacciones, en concreto las correspor^dientes a la reacción del
tr.icloruro de nitrógeno con compuestos insaturados tales como el 1 y 2-buteno, etileno,
p.ropile^^o, 2-per^teno, isobutile^^o y ciclol^exeno, determinando que los prodl^ctos de reacción
eran fundamentalmente ^3-cloroalquilaminas que procedían de los correspondientes N,N-
dicloro derivados formados inicia]mente.
Las N-haloaminas se utilizan sintéticamente como agentes capaces de originar
derivados aminados de los compuestos aromáticos. Por ejemplo, la N-clorodimeti.lamina en
medio ácido es capaz de originar N,N-dimetilarila^^linas dar^do altos rendimientos frente al
benceno, tolueno, clorobenceno y naftaleno3^. Las constantes de velocidad relativas
obtenidas son parecidas a las deterr»inadas para la nitracióll y acetilación electrofílica, lo que
apoya un mecai^ismo de sustitución electrofílica.
La cloramina reacciona con el formaldehido. El análisis39 de cloro y nitrógeno sobre
los productos de reacción sugieren una fórmula CH,NCI, sin embargo la determinación del
peso molecular i.rldica la posible existencia de un dír^iero. La reacción^0 entre el
formaldehido, el amoníaco y el ácido hipocloroso origirla (CH;NCI)3. Al mismo resultado
se llega mediante la reacción de la hexametilentetrar»ina con el hipoclorito en presencia del
ácido acético, cor^^probándose, mediante crioscopía,^' la formación de la metilencloramina
y la posterior trimerización. La cloramina reacciona con aldel^ídos para dar ald-
cloroiminas^2. Las ceto-cloroiminas pueden preparar.se por la reacción entre el cloro o los
hipocloritos de alquilo con las reactivos de Grignard del tipo RR 'C =NMgXa3
La cloramina reacciona corl el amoriíaco y las aminas para dar hidracinas^`. De
manera similar, estas pueden generarse a partir de la bromamina y una amida en amoníaco
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líquido^s. En cuanto a la primera reacción, en medio acuoso a valores de pH desde 10 a 14,
muestra prirner orden respecto a la clorarnina y a la arnina o al amoníaco y es independiente
de la concentración de la base. En condiciones muy alcalinas la reacción muestra catálisis
básica. Por lo tanto, para la síntesis de hidracinas se proponen dos mecanismos. La reacción
independiente de la concentración de base se interpreta como un ataque nucleofílico del
amoníaco a la cloramina. La reacción catalizada por bases se interpreta sobre la base de uri
preequilibrio rápido con formación del ión cloraminio seguido del ataque por el amoníaco.
Por otra, parte las N-clorarninas pueden reaccionar con las aminas secundarias y prirnarias
intercambiando el átomo de hidrógeno de estas últi^l^as por el átomo de cloro. Sin embargo,
las aminas tercia^-ias originan como productos de reacción un aldel^ido y una
dialquilcloraminaaó
La clorami»a puede descomponerse en ii^edio alcalino originando hidroxilamina como
intermedio de reacción. La reacción se ha interpretado47•^g como urla sustitución nucleofílica
del ión OH- desplazando al cloro en un primera etapa, para posteriormente reac.ciorlar la
hidroxilamina con otra molécula de cloramina originando una imina segLín el esquema
siguiente:
NH^ Cl + OH - -^ NH^OH
NH2OH + NH2Cl -^ HN=NH
Otras reacciones de las clorarninas con las aminas incluyen la formación de
hidracinas, diazoalcanos y oximas''. Cabe añadir que las N-cloraminas reaccionan con
compuestos sulfir^-ados, siendo el proceso más cornún, la sustitución nucleofíZica del riitrógeno
de la haloamina por el compuesto de azufre; también reaccionan corl derivados fosforados.
Las N-cloraminas se han usado para sintetizar compuestos carbon^^icos vía deshidrogenación
e hidrólisis. Acttían de agentes halogenantes de compuestos alifáticos y aromá.ticos, de
alcanos, de haluros de alquilo, de éteres, etc.
Los mecanismos de las reacciones de formaciór^ y descoTnposición en medio acuoso
de las N-haloaminas a partir de distintos agentes halogenantes serán objeto de revisión en un
próximo apartado. En este ptinto cabe señalar el hecho de que las iminas aparecen en las
reacciones de descomposición de las N-l^alominas^9^SQ, como interrrredios or.iginados en la
eliminación del átomo de halógeno unido al nitrógeno y, de hecho, algunos procesos
sintéticos de desaminación oxidativa han usado estas reacciones para obtener iminas (a partir
de N-haloaminas y N-tosil derivados)$'^S2°s3 _Así mismo, los a-aminoácidos reaccionan con
hipoclorito sódico originando un N-clorominoácido intermedio que se descompone dando




Uno de los primeros esttrdios de las reaccior^es de cloraciór^ f^re el realizado por
Chapín55 en 1929 sobre la reacción del cloro con el amoníaco en disolución acuosa. Chapin
realizó un estudio cíe ar^álisis de los productos de dicha reacción }^ deterrninó que por encima
de pH 4,4 se formaban diclorarninas, q^re por debajo de dicho pH se formaba
mayoritariamente tricloruro de ntrógeno y también halló que por encima de pH 8,5 solamente
se obtenía monocloramina. Estos resultados fueron cor»probados por MetcalfS6 mecliante el
estt^dio de los espectros de absorción de las especies a diversos valores de pH en disoluciones
menos çoncentradas de las que utilizó Chapin. 1\^^etcalf encontró que por encima de pH 8 el
espectró^de absorción corresponcíía a una mezcla monocloramina e hipoclorito, que entre 5
y 8 había una mezcla de n^ono y dicloramina, y que por debajo de pH 3 se obtenía solamente
tricloruro de nitrógeno. Posteriormente Corb^rtt, Metcalf y Soper'' estudiaron la reacción del
amoníaco y el cloro en disolución acuosa determinando las constantes de hidrólisis de las
cloraminas formadas.
Sin embargo, una de las primeras investi^aciones cinéticas serias sobre la formación
de cloraminas, alín hoy plenamente vigente, fue la realizada por Weil y MorrisSR en 1949.
En sir estudio plar^teaban que las disolucior^es acuosas de cloro o hipoclorito reaccionaban
rápicíamente con el amoníaco o iones amonio presentes en las aguas para formar una serie
d^ productos: n^onocloramina, dicloramina y tricloruro de nitrógeno, centrando sus
irlvestigaciones er^ las reacciones de forr^lación de monoclorarl^ina, clorometilamina y
clo.rodimetilamina. Dado que las reacciones eran illtry rapldas, traba^aron en condlClones de
c^r^centración de reactivos mtry bajas, del orden de 10^5 M, lo que además tenía la ventaja
de que al r^o l^aber altas concentraciones de C1- la l^idrólisis del cloro sería virtualmente
cor»pleta y los úrlicos ager^tes clorarltes seríar^ el C10- y HC10. Las reacciones se siguieron
midiendo la var.iación de agente clorante espectrofotoniétricamente en función de la aparición
de la banda de ]a monocloramina a 245 nm o la desaparición de la banda del C10- a 295 nm.
La reacción entre el ácido hipocloroso y el amoníaco a valores tijos de pH, en torno
a 12, mostró evider^cias de trna reacción birnolecLrlar dependiendo la velocidad en gran
medida del pH. De esta mar^era, la reacción se l^acía tar^ rápida entre pH 6,5 y 10 que no
permitía el seg^rir»iento cinético rnediar^te las técnicas disporlibles por los autores. La
dependencia de la terl^peratura r»ostraba valores de energía de activación más altos a valores
de pH en torno a 4,5 que a valores de pH básico e» torno a 11,7. Er^ cuanto a las reacciones
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entre el cloro acuoso y la metilamina o dimetilamina, también se determinó o^^den dos
respecto a los reactivos y una fuerte dependencia con el pH, tal y como se nuestra en la
siguiente figura:
IQ°
io= 1 1 f ^ [ 1
^ 6 s ^o i^ 14
Fis^urn 4. Depe»^Ie^lci^r de la velocidad obser-^^^rda por Wc^il y Mor•ris pt^r•n la re^rccióir e^^^i•e NH^ w HClO.
(O)= puntos e.zperi^^ic^irtnles obte^ti^los por los ^ruto^•es. La depe»^leiicicr teórico se nruestrn como u^ia líiiea
continer^r. Toi»ncla de h referencia ss
La dependencia con el pH podía explicarse de dos ma^^eras, ambas sobre la base de
las distintas eŝpecies presenteŝ en- el medio de reacción. Weil y Morris proponí^^n coino
primera alternativa que la reacción entre pH 4 y 6 se producía entre las formas i1o iónicas
de los reactivos y qL^e el gran aumento de velocidad a partir de pH=6 se debía a una mayor
concentración de amoníaco o de amina y que la disminución de velocidad encontra.da entre
pH 10 y 12 era atribuible a la ionización del HC10. Mediante estas suposiciones se esperaba
que teóricamente para valores de pH inferiores a 6 la velocidad aumentara 10 veces :por cada
unidad de pH y decreciera en la misma magnitud por encima de pH 10, estableciendo un
modelo que lograba explicar los resultados experimentales. La otra alternátiva se basaba en
la suposición de que la reacción transcurría entre especies completamente iónicas y que
debería presentar el mismo tipo de dependencia de la veloci.dad con el pH que la en^^ontrada
experimentalmente. Otras alternativas que incluyeran reacciones entre especies ca^^gadas y
no cargadas no se ajustaban a los resultados experimentales y, por lo tanto, eran descartables.
La ecuaci.ón de velocidad deducida para el inecanismo molecular era: ^
fNH^HClO
v =k1 [NH^] •[HClO]
fx
y la deducida para el mecanismo iónico:
fX
siendo f los coeficientes de actividad de cada una de las especies. Teniencío en cuenta las
cot^stat^tes de equilibl-io de las reaccio^^es de llidrólisis del ácido l^ipocloroso (KH^,o = 3,7•
10"F )S9 y del amoníaco (K^,.H^ = 1,65 • 10-s )^^ y el producto iónico del a^ua (K`^ _
1,01• 10-'^ )61 las consta ►^tes de velocidací correspo^^dientes a a^nbos Il^ecanismos se
re]^tcio^^aban media^^te la expresió^^: .
kl
fNH^ClO -
v =k1 ' [NH^ ] •[Cl0 -]
KHCto^fvH3
Por otr.o lado, la expresión que relacionaba la k^^^ medida experimentalmente y el pH
del medio, en función de las concentraciones analíticas de ácido hipocloroso y de amoníaco
expresada para la reacción entre las formas moleculares era: ^
^ 1 ^NHj ^HClO
^obs
fx
^+ KHCIO fHClO • 1+ KNH3 fNH3
^ H + .f .f ) ( oH - .f .f ^C ^ ClO H C ^ NH4 OH
los coeficie^^tes ^cie actividad de las especies neutras podían aproximarse a la unidad y los
coeficientes de actividad de los iones mo^^ovalentes podían considerarse iguales; por otra
parte como para el mecanismo molecular el coinplejo activado sería neutro, fx podía
suponerse igual a uno. Todas estas aproximaciones simplifican la ecuación anterior. En
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cuanto a los coeficientes de actividad de los iones r^onovalentes se calculaban sobre la base
de la ectración de Debye-Hiickel. En estas cor^diciones, cor^siderar^do la fuerza iónica de
trabajo y las constantes de equilibrio de las especies que intervenían en la reacción, a partir
de la dependencia de k°bs con el pH se obteriía un valor para la constante de formación de la
monocloramina a 25°C de kl =(3,7 ± 0,2)• lOR M-' s^'. De manera similar se obtuvo un
valor para la constante de formación de la clorometilamina ( considerando K8= 4,25• 10^
)62 de k, _(3,05 ± 0,25) • 1010 M-' s' y para la formación de la clorodimetilamina (
considerando Ka = 6• 10^ ) 43 de k, _(0,95 ± 0,34)• 10 10 M-' s-'.
En cuanto al mecanismo entre especies iónicas, las constantes de velocidad obtenidas
para la formación de las N-cloraminas serían, para la monocloramina k, '= 5,6• 10i5 M-' s-'•,
para la metilamina k, '= 19,3• 106 M^' s-' y para la dimetilamina k, '= 13,7• 106 M^` s^'.
Se razonaba que, sobre la base de la aproximación de la termodinámica estadística,
pudiera no tener sentido la diferencia entre éstos si el equilibrio postulado entre reactivos y
complejo activado f^rera similar para la ruta erltre iones o er^tre especies netrtras. La cuestión
del tipo de mecanismo en función de la naturaleza de las especies reaccionantes sería
significativa si la cor^figuraciórl del coi»plejo activado fuera tal qLre hubiera una mayor
dificultad en alcanzarlo a partir de reactivos en forma neutra o cargada, lo que sería lo
mismo que pensar que ambos mecanismos atravesaran diferentes estados de transición. Si el
mecanistl^o iórlico supusiera un co»>plejo activado de distinta energía respecto al molecular,
la reacción procedería er^ su mayoría a través del complejo activado más favorable. De esta
formá, si se trabajara con disolventes cuya energía libre de solvatación fuera diferente,
capaces de rnodificar la estabilidad de los iones, posiblernente se encontrarían diferencias en
las velocidades cíe reacció ►^.
Los autores mantenían que la reacción del amoníaco, la metilamina y la dimetilamina
con el ácido hipocloroso transcurriría a través de lin complejo activado que se formaría
rápidamente a través de las especies moleculares mediante el par electrónico libre del átomo
de nitrógeno de la amina, complejo activado difícil de alcanzar entre especies iónicas. Si el
par electrónico del nitrógeno tornara parte en la forrl^ación del coi»plejo activado, la reacción
sería similar a una SN2 o a un desplazamiento n^rcleofí^ico y las velocidades de reaccióil
variarían con la basicidad del nitrógeno, como de hecho fue comprobado sobre la base de que
las relaciones entre las constal^tes de velocidad y las constantes cíe ionización eran 2,2; 7,1;
y 5,0 10'3 para el amoníaco, metilamina y dimetilamina respectivamente. Como no par.ecía
probable que el nitrógeno de las distintas especies fuera capaz de desplazar al grupo
hidroxilo del HC10, la reacción entre especies moleculares debería transcurrir a través de
un eŝtado de transición cíclico concertado con la posible participación de una molécula de
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^ En opi,^ió,^ de los autores este estado de transición cíclico, solamente podría ser
^ co,^^probado por la acció,^ de distirltos disolve,^tes sobre la constante de velocidad. Si los
^ reactivos fi,e^-an ]as especies iónicas parecía probable que si^uieraTi otro car^iino porque los
^ i.ones amonio no dispondrían de pares electrónicos libres para interaccionar con el cloro del
^ ión C10-. Era de esperar, por ta^^to, u^l n^ecanismo de sustitución ^nás favorable para el caso
e del ión amonio que para las aminas ya que estas presentarían mayor impedimento al ataque
^ d 1 l 1 1 •' 1 1l d dS de c oro. in embar^o as constantes de ve oci a e c oraclon eva uadas para e mecanismo
^.onico no respond^an a este crlteno, s^endo para el lon amon^o k, - 5,6• 10 , para el ion
^ metilamonio k, '= 19,3• 10^ y para el ión dimetilamonio k, '= 13,7• 106 las tres constantes
` con unidades M•' s^`. Los autores mantenían, por tanto, que el mecanismo más probable






^ Weil y Morris soste,lían que la mis,»a situación, en lo refere,^te a la posibilidad de
^ ^,n mecanismo iónico o,»olecular, aparecía en otra reacción similar, la reacci.ón de formación











NH3 + HCNO -^ (NH2), CO
Esta reacción que había sido estudiada previamente por varios investigadores, se
interpretaba a través de un mecanismo iónico sobre la base de los efectos de la fi^er.za iónica
y de la variacióll de la constante dieléctrica del medio. Sin elnbargo, tales efectos podían ser
igualmente explicados en función de una ecuación de velocidad similar a la propuc^sta para
la reaccióll de cloración entre las especies moleculares y experimentalmente indistingliible
de la propuesta para el mecanismo iónico.
En 1949 ^Veil y Morrisó3 estL^diaro^l al basicidad de las N-clorodialquilamiTlas y de
la N-111o110cloranllila. Las constantes de equilibrio fueron ^determinadas
espectrofotolliétrica^11e11te en disolucio^les ácidas de dichas cloraminas, obteniendo para la
N-cloromonoetanolamina Kb= 1• 10-15, para la N-clorodimetilamina Kh= 1,Ob-10-13 y para
la N-clorodietilamina Kb= 2,9• 10^'^. ^
En el mismo acio Edmon y Soper^ publicaron un trabajo sobre la reacción de
cloración de dialquilcloraminas a partir de ácido hipocloroso. Efectuaron una serie de
medidas en medio ácido a pH entre 2 y 3; de acuerdo con los resultados obtenidos la
reacción podía transct^rrir ^1lediallte cuatro etapas posibles: L^l^a, la reacción entre el ácido
1lipocloroso y la a^l^ina en forma libre; otras dos que incluirían la reacción etltre una especie
libre y otra cargada y, finalmente, el illecallismo entre especies iónicas. Basándose en la
reactividad del anión }^ipoclorito e^1 otras reaccio^les de cloración, como la formación de N-
cloroacetanilida a partir de ácido hipocloroso y de acetallilida, establecían que el mecanismo
más favorable era el iónico.
En 1954 Ellis y Soperó5 estudiaron la cillética de la cloracióll de aminas terciarias.
Previamente en 1950 Bollme y Krauseóó determillaroll espectroscópicamente que l,a especie
formada en la reacción entre el ácido hipocloroso y la tri111etilacl^ina en medio acuoso era el
ión trirnetilcloramonio, siendo los productos fillales de reacciórl la dimetilclorar.^^ina y el
for^llaldehido. El estudio cillético realizado por Ellis y Soper mostró q^le la velocidad de
reaccióll era dependiente de la concentración de a^llina. Para explicar lo:^ hechos
experiil^entales proponíall dos posibilidades; la primera, que los iones clora^llonio actuaran
como agentes clorantes electrófilos clorando la amina terciaria. La segunda, que
consideraban la ^11ás plausible, que la etapa lenta correspondiera a la descomposicióll del ión
trialquilamonio mediante la abstracción de un protón del carbono en posici ĉin a del
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sustituyente alqLrílico por la al»ina terciaria. Por otra parte, en exceso de amina terciaria
determinaron que el cloro en disolución de ácido clorhídrico, presente para evitar su
hidrólisis, . era un agente clorante mucho menos efectivo que el ácido hipocloroso
probablemente debido a la forrnación de C13-.
Otras especies capaces de ser cloradas son las amidas. En 1946, Rhoda, Mauger y
Soper^' estudiaron los ]necanismos de cloración de estos substratos estableciendo que además
del hipoclorito con^o agente clorante, se formaba un acil-hipoclorito que también actuaría
como tal. Posteriormente Waylllarl y Thommó4 estudiaron la cloración de la N-metil
acetamida estableciendo que la reaccióll dependía de las concentraciol^es de ión cloruro, ácido
acético y del pH, de 1»anera que a valores de pH entre 3 y 6 el orden creciente de
reactividad era : HClO < Cl, <.CH3COOC1. Los mismos autores estudiaron la influencia de
los sustituyentes sobre la alnidá^9, encontrando grandes efectos sobre la velocidad. A partir
de las evidencias experi r»ent.ales establecían qile el^ el caso erl qire el agente clorante fuera
el ión C10-, la primera etapa era ]a forn^ación de un enlace por puente de hidrógeno entre
el hidrógeno de la amida y el átomo de oxígeno del hipoclorito, sin embargo en el resto de
los casos cuando los agentes clorantes eran las especies moleculares la primera etapa sería
la donación de electrones del nitrógeno amídico al átomo de cloro.
Como ejemplos de otros estudios relacionados con el tema efectuados durante los a11os
sesenta y principios de los setel^ta se encuentran los de Higuclli y Hasegawa70 en 1965
quienes estudiaron la rzacción de transferencia de cloro entre la dimetilcloramina y la
suCCllllrlllda, razonando que se producía directamente y no a través de la formación
intermedia de ácido hipocloroso. En 1971 Garner Swain }^ DeLanson" estudiando la
cloración en disol^lciór^ acuosa del ar^isol por ácido l^ipocloroso descar.taban la posibilidad
planteada entre los años 1955 y 1967 ^"-^ de que el ión C1^ pudiera actuar como agente
clorante. ^ .
A finales de los setenta aparecieron los pril»eros trabajos de cl.oración usando la
técnica de flujo detenido. En 1978 Margerclin'^ aplicó este técnica al estudio de N-
clorocolnpuestos. De esta forl^a p^ldo estudiar la cloraciól^ por Cl, sobre el alnoníaco, la
metilamina y algunos aminoácidos. Las velocidades obtenidas eran muy rápidas. Las aminas
en forlna protol^ada no eran reactivas con C12 o HC10. Una vez que se originaball las
monocloralninas, reaccionaban rápidar»ente con Cl, para dar dicloralninas. Como el pKa de
las inonocloraminas es mlly bajo, la mayoría de las 1»onocloralninas estarían en forma libre,
de l^nanera que la cloración de éstas por C12 no podía impedirse trab^ajando a pH ácido. El
mecanismo de reacción incluía la forl^lación de mol^ocloral»il^a y]a de dicloramina siendo
la etapa lenta la primera. En cuanto a los alilinoácidos, la forma protonada (+NH3RCOOH)
no era reactiva frer^te al C12 y la forma totallnente desprotonada (NH,RCOO-) en condiciones
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ácidas era despreciable. Por lo tanto la forma reactiva frente al Cl, en tales condiciones sería
la forma neutra. Los resultados de algunas reacciones de cloración por cloro se ex:ponen en
la siguiente tabla:





a-Alanina 1,0 ,^:^ 54,0
^3-Alanina 1,3 89,0
El mecanismo de formación de monocloraminas era idéntico al pr.opuesto en 1949
por Weil y Morris (l.nc. cit.) para la formación de la monocloramina. Margerum comprobó
el hecl^o establecido por Weil y Morris de que por debajo de pH 6,5, a partir de dol^de la
formación del ión NH^+ era importante, disminuía rápidamente la velocidad de reacción y
por encima de pH 12 donde la formación de C10- era importante, disminuía de nuevo la
velocidad. En contraste con lo obtenido por Weil y Morris para la cloración con C12, las
constantes de velocidad de cloración con HC10 crecía^^ con la basicidad de las aminas; de
hecho, todas las aminas, excepto el amonio, cumplían una relación lineal entre log kHC^o y
pKa, lo que sugería que en la etapa limitante de la reacción se producía un ataque nucleofítico
de la amina al áto^l^o de cloro del HC10.
A partir de los trábajos sobre forinación de clora^ninas, Margerum amplió su.s estudios
a la formación de dicloraminas. Aplicando el mis^»o tratainiento cinético que para el caso
anterior obtuvo los siguientes resultados que se muestran er^ la siguiente tabla:






también en este caso se observaba correlación er^tre log kH^,,^ y pK;, , lo qLre volvía a indicar
qtre las constar^tes de velocidad disminuían con el carácter n^rcleofílico de las
monocloraminas.
Por debajo de valores de pH 4- 5 la reacción e»tre HC10 y RNH2 originaba
dicloraminas en r»ayor proporción que las rnol^oclorar^inas, a pesar de que las velocidades
de forrnación de éstas últi»^as eran mucho más altas. El motivo de estos resultados estaba en
que la relación RNH2 / RNH3+ era rnuy pequeña, con lo cual kHC,o [RNHCI] >> ^HCIo
[RNH,] .
En la década de los ochenta un grupo de investigación de la Universidad de Santiago
de Compostela ir^ició ^r^^a serie de trabajos acerca cle las ^-eaccior^es de las N-
cloroalcoholaminas. Estos trabajos, que se reseñarán a continuación, daban cuenta de los
procesos de oxidación de alcoholaminas por hipoclorito u otros agentes clorantes. El primero
de esta serie de estudios comprendía la reacción del hipoclorito sódico con la dietanolamina
en mecíio alcalino'^. El estudio de la formación de la N-Cl-dietanolamina se efectuó siguiendo
la desaparición de la banda a 292 nm correspondiente al hipoclorito mediante la técnica de
flujo detenido. Los a^rtores 1^aliaron que la depender^cia de la absorbancia corl el tie»>po
mostraba una disn^inución rápida seguida de una disminución I1^UCIlO más lenta. Estos
resultados se interpretaban sobre la base de que la reacci^n de oxidación de la dietanolamina
trai^sctrrría a través de dos procesos consecutivos, la formación rápida de la cloramina
seguida de su descomposición lenta. La diferencia de velocicíades entre ambos procesos
pernlitía calcular a^nbas constantes de forma independiente a partir de un mismo
experimento.
Las experiencias se llevaron a cabo por encima de concentraciones de NaOH de 0,01
M. En estas condiciones determinaron que el proceso rápido de formación de N-
clorodietanolar^lina era de orden uno respecto al 1lipoclorito y a la arnina y que la velocidad
mostraba una dependencia lineal inversa de la concentración de NaOH. A partir de estos
resultados planteaban un mecanismo de reacción para la formación de la cloramina, que
incluía tres equilibrios rápidos previos de protonación correspondientes al ácido hipocloroso
(kHClO), al nitrógeno amínico (K;,,) y al grupo alcohólico (K;,,) de la alcoholamina, siendo la
etapa lenta la correspondiei^te al ataque del }^ipoclorito sobre la alcol^olar»ina,esto es:
k^,u,^^
HN(CH2CH2OH)2 +HClO -^ ClN(CH2CH^01^2 +H2O
con lo que al tener en cuenta los valores de pK,.^^.,^ = 7, 54 ^4', pK,,, = 8,96 ^5', pK,,,, = 14;70
^^' y las condiciones de trabajo, [NaOH] entre 0,40-0,01 M, resultaba la ecuación teórica:
v _ k [Cl0 -] [H +] [Arnina] _
ataque
^al
katagueKw[Cl0 ][Arnina] - ,
- ^,o^[Cl0 -]
K 1 [OH -]
que se ajustaba a los resultados experi^^lentales.
En 1981 los mismos autores a»>pliaron el estudio a la reacción de cloración de la
etanolamina'' en inedio alcalino. Él procedimiento experi^^lental seguido fue simila^• al usado
en el anterior trabajo, observando i^ualmente que los procesos de formación y de
descomposición de la cloroetanolamina se podían analizar separadamente. En las condiciones
experi^nentales t^tilizadas, las evidencias ci»éticas enco^itradas fueron las inismas que para




En 1983 se estL^dió la cloración de una amina terciaria, la N,N,dimetiletanolamina
ĉon hipoclorito sódico en medio alcalino por Antelo y col.'g. El sebuimiento cinético se
efectuó espectrofotométrica^l^ente sobre ]a base de la desaparición de la banda de absorción
del l^ipoclorito que se mailtenía como reactivo limitante. Se deter^^linó orden unc ► respecto
la hipoclorito y a la amina. La dependencia de la concentración de NaOH mostró una
relaciói^ lineal entre log lc^^^ y el pH para valores de pH coinprendidos entre 12,2 y 13,2 cuya
pendiente era negativa y próxima a la unidad. Por debajo de pH 12 la reacción se 1'^acía muy
rápida comprobái^dose la aparición de ut^a banda a 260 nm que posteriormente desaparecía
y que e^-a atribuida a la descomposición de la clora^nina secundaria r1-cloro-2-
metilaminoetanol, producto de la descomposición del ión clora^^onio formado como
intermedio de reacción. Se determinó la dependencia de la ko,,, con la concent:ración de
diversos electrolitos, aumentando la velocidad con la concentración de NaCl04 y NaCI.
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Los hechos experilnel^tales parecían indicar que la reacción transcurría entre el ácido
hipocloroso y la amina libre para dar el ión clorotrialq^lilamonio. Al alnpliar el estudio de
la reacción desde la zona básica hacia la ácida se observó que la dependencia de log kobs
frente al logaritl»o de la concentracióll de amina crecía linealmente desde valores ácidos hasta
alcanzar un valor col^stante, por encil»a de pH=9. Por otra parte, la dependencia de log lbbs
frei^te al logaritmo cíe la col^centraciól^ de ácido hipocloroso permallecía constante desde
valores ácidos de pH hasta 7,5 donde comenzaba a disminuir ]inealmente. Por su parte, la
representaciól^ de log 14^p frente al logaritll^o del producto de las concelltraciones de amina
y ác.ido hipocloroso mostraba tlna ctlrva cot^ una parte lineal ascendente que llegaba a un
máxil^lo sobre pH=8,5 para decrecer nueva111ente hacia pH básico. Según los autores la
variación observada para log k^^r con pH estaba de acuerdo con el atlmento del térlnino log
[Alnil^a] •[1IC10] al clisl»inuir el pH, lo que indicaba que en la etapa lenta debía intervenir
la amina libre y el ácido hipocloroso y determil^abal^ que se trataba, por tanto, de la etapa
correspondiente a la formación del anión clorotrialquilamonio.
Dado que se determinó que la descomposición debía transcurrir a través de la
formación de una cloramina secundaria caracterizada como el N-cloro-2-metilaminoetanol,
se planteaba un n^ecanismo en el que tenía lugar la formación y desaparición de dicha
especie. El mecanismo comprendía tres equilibrios de protonación previos al ataque. Estos
eral^ los corl^espondiel^tes al ácido hipocloroso, al 1litrógel^o, de la alnina y al grupo
alcohólico de la amina y dos etapas lentas: una correspondiente a la cloración de la
alcoholamina terciaria y otra etapa correspondiente a la descomposición del ión N-
c.loramonio. A partir de este mecanismo se llegaba a una ecuación de velocidad, consistente
con los datos experimentales.
En 1984 el 1111s1110 grupo de investigación publicó otro estudio cinético
correspondiente a la reacción de la N-etildietanolar»ina con hipoclorito, en medio alcalino79.
I,as reacciones a pH > 12 mostraban la desaparición de la banda correspondiente al
hipoclorito, acompaliada por la aparición de una banda a 260-270 nm debida a la N-
cloroalcoholamina que se descomponía lentamente. La bibliografíaSO señalaba que la reacción
de cloración de a1^linas terciarias se prod^lcía con la ruptura de un enlace C-N y la
for.lnación de una alnina secundaria y ÍOrlllaldellld0. Dennis et a1.81 consideraban que la
rllpt^lra se producía por el radical etilo, con lo que los prodtlctos de reacción esperados eran
acetaldehido, formaldehido y dietanolamina, como así se determinó experimentalmente.
La variacióll de la veiocidad observada con el pH ii^ostraba una dependenc;ia lineal
con una pendiente negativa próxima a la tinidad entre pH 11,90 y 13,00, por encima de ese
valor de pH la velocidad alcanzaba un valor constante. Esta dependencia sugería que a
valores de pH > 13 la reacción debía estar colltrolada por la . especie
C2HSN(CH2CH2OH)CH2CH2O^, mientras que a pH < 13 ^debería estar controlada por la
amina libre. Los datos existentes acerca de la halogenación de aminas terciarias apuntaban
a que el primer paso de la reacción probablemente sería la formación de un compuesto de
amonio cuaternario por reacción del hipoclorito con la amina terciaria. El estudio
espectrográfico a pH < 12 reveló la presencia de N-clorodietallolamina, de maner^a que el
mecanisino de reacción debía incluir la formación y descomposición de dicha especie.
T,n las colldiçiones experimei^tales utilizadas, a valores de pH básicos, se admitían
como etapas Ientas cúátro reacciones correspondieiites a la forll^ación de las clóraminas. Dos
equilibrios correspondiei^tes a la reacción del hipoclorito sobre la amilla terciaria, una con
el grupo alcohólico de la alcoholamina en la forll^a protonada (1<,^ , k^,) y otra en la forma
libre (ks , k_5). Dos e.ran reacciones directas para la formación de la clorodietatlolall^lila a
partly de la reaCClon del Í11pOC}OrltO COil la dletail0}alllina generada COmO prodUCtO de reaCC1ÓI1
de las clora11^i11as terciarias anterioi-es; una, la reacciói^ sobre la dietanOlamina con el grupo
alcohólico en la torma protonada y la otra, la reacción con el grlipo alcollólico en la forma
libre. Las cuatro etapas prop^iestas conducían a una dependencia compleja de kobS con la
concentración de amina total, que incluía las constantes de velocidad de los cuatro procesos,
las constantes de eqtiilibrio de desprotonaciÓn del ácido hipocloroso (K1) y dc;l grupo
alco}^Ólico de la alcollolamina terciaria (K3) y secL^ndaria (K6): .
k_ 2k^[H +] + kSK3 Arnina + ksk-a^3 _ k4k-s^6obs [ K K][ ] Kl k-rKi
^ I ^
los autores comprobaron que cuando la concentración de la amina era mayor de 0,025M se
cumplía experimentalmente la relación deducida a partir del modélo propuesto
Sobre la base de la ecuación anterior y de la dependencia con el pH, l^Lidieron
calcular el valor del producto de la constante de forinación del ión cloroetildietanolaminio
(con el grupo alcohólico en la forma libre} por la constante del equilibrio de desprotonación
del grupo alcohólico de la etildietanolamina, resultando u11 valor de (1,4±0,4)• 10-' IV[-1 inin-'.
El pK^ de la especie era desconocido, pero podía admitirse que era del orden de 1` ► , co11 lo
que se obtendría un valor aproximado para la constante de formación de la cloramina





• En 1984 Poncin, Le Cloirec y Martin82 estudiaron la cloración de la metilamina a
• partir de hipoclorito sódico a pH=S y la cloraciórl de la N-cloroll^etilalnina a pH entre 5 y
• 8, Ii^ediante valoración del cloro residual. Manteníal^ el l^^ecanismo propuesto por Weil .y




• En 1985 se publicó un estudio realizado por ^r^telo y col.^^ sobre la cloraciól^ de otra
` alcoholamina, la metildietal^olamina, extencliendo posteriorl»ente el estudio a la
^ trietanolamina, trimetilamina y dietiletanolamina. Se determinó que a pH básicos superiores
^ a 11,5 las reaccior^es del l^ipoclorito col^ las alco}^olal»inas presel^tabarl ucla depender^cia
•. ,
•
lineal de log k^,,^ con el pH, rnostrando una pendiente negatlva proxlma a la un^dad, hasta que
` alcanzado un determinado valor de pH la velocidad se mantenía constante. Así Illlsm0,
i encontraron que a concentraciones de alcoholar»ina superiores a 0,05 M había una




•' . . .
^ Dado que las evidenclas cinéticas colncidían con las obtenidas para el trabajo anterior
• sobre la etildietanolamina, los autores planteaban el mismo mecanisn^o. Por tanto, aplicando
^ el mismo análisis cin^tico que en el artícirlo anterior, obtenían un valor para la constante de
^ velocidad de seg^rndo or.den correspondiente a la formación de la cloralnina terciaria con los
^ ^rLrpos alcol^ólicos pl-otonados de 2,27• 105 M^' i111I1-'. E1^ cllar^to a la constante de velocidad
,^ de formación de la cloramina terciaria con los grupos alcohólicos libres, dentro del error
experimental asociado a]os resultados obtenidos en mecíios ^»uy alcalinos, permitían estimar




^ Los valores de 14,,,s correspondientes a la formación de las cloraminas a un valor de
^ concentración de NaOH determinado, aun^entaba en el orden: trietallolamina
• ^ metildietanolamina < etildietanolamina < dimetiletanolanlina G dietiletanolamina
^ < trimetilamil^a, lo q^le sugería ur^a relacicín entre la estructura y la reactividad. Los
i logaritl»os de k^^, para las distintas alcoholal»ir^as terciarias lnostrarol^ correlación lineal con
• los parámetros de Taft, con lo que se caracterizaba el efecto inductivo de los sustituyentes
^ alifáticos. Las correlaciones fueron efectuadas con los resultados obtenidos para pH=11,5
• y 12,2 dol^de la etapa lil»itar^te propuesta era la reaccióri de cloración sobre la alco}^olamina
• terciaria con los brupos alcohól.icos en su forl»a protonada, el valor de p^ era -2,7±0,1 que
^ indicaba que la reacción estaba favorecida por Qrupos que incrementaran la densidad
^ electrónica sobre el átomo de nitrógeno.
A
•
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•
n errlo , azet au^ler , estu laron a trans erencla e cloro entre la
• monocloramina y el átomo de nitró^eno de diversas aminas: metilamina, etilamina,
. diisopropilarrlil^a y clietilamina. Observaron que er^tre pH 8 y 13 la reacción mostraba orden
^ uno respecto a cada reactivo y deper^día del^ pH, alcanzando ur^ máximo de velocidad
• localizado entre los valores medios de pK;, del NH^+ y de la especie RR'NH,+. Los












También en 1989, se estudió la cloración por HC10 y por C12 de la dimetilamina y
de la dietilamina por Matte, Solastiouk, Merlin y Deglise85. La técnica experimental -utilizada
fue flujo detenido siguie^ldo la desaparición del máxii^lo de absorción del Cl0-. En medio
básico se siguió la aparición de la clora^»ina registrando la variación de la banda de
absorción a 270 nm. El seguimiento cinético se efectuó mediante el método de aislamiento,
manteniendo la amina en exceso sobre el hipoclorito.
En cuanto a la cloración por C10-, los autores e^^contraron orden uno respecto a cada
uno de los reactivos, de manera qt^e la velocidací observada dependía únicamei^te del pH del
medio. La velocidad aumentaba desde pH 4 para alcanzar un máximo sobre pH 9 y a partir
de dicho valor la velocidad dis^l^inuía. La dependel^cia con la temperatura mostraba el
cumplimiento de la relación de Arrl^enit^s, deteri^linándose ui1 valor para la enf:rgía de
activación correspondiente a la foi-n^ación de la N-Clorometilamina de 65 kJ mol^' }^ para la
N-clor.odietilainina 67 kJ mol-'.
Considerando como rápidos los equilibrios de protonación correspondier_tes al ácido
hipocloroso y a la amina, la reacción podía transcurrir a través de cuatro vías. La reacción
entre especies moleculares, entre una especie iónica y otra molecular o entre ambas especies
en forma iónica. Esto conducía a cuatro expresiones para la ecuación de velocidad de las
cuales dos se podríail descartar sobre la base de la dependencia con el pl^, las
correspondientes a la reacción entre una especie iónica y otra molecular; las otras cios, que
concordaban con los resultados experime^^tales, correspondían a las reacciones entre especies
iónicas o moleculares, determinado las mismas ecuaciones que Weil y Morris (l.oc. c ĉt.) y
concluyendo que ambos mecanismos eran cinéticamente indistinguibles.
En medi.o ácido la rnayor concentración de agente clorante correspondía
fundarl^entalr»ente a la especie C12. Los autores observaron que la presencia de iones cloruro
aceleraba las reacciones. Esto hacía que fuera necesario revisar los equilibrios previos e
incluir además de los correspondientes al ácido hipocloroso y a la arnir^a, dos equilibrios
más:
cl,+cr- ^ ci3
Cl^ +H^O ^ CI^H+H + +Cl -
cuyos valores de pK eran respectivamente iguales a pK^.,^ = 3,4 ^`h^ y pKHC,o =^,74 ^8^.
Sobre la base de ciertas experier^cias a pH constante y variar^do la concentración de
iones C1-, veritrcaron que la .cloración se originaba por cloro molecular y no por la especie
C13-. Por otra parte, la persistencia de la disminución de la velocidad con el pH permitía
pe^^sar que la cloración se efectuaba sobre la ar»ina libre. Por lo tar^to, a valores ácidos de
pH la ecLración de velocidad global ir^cl^^ía dos térr^linos. Uno correspondiente a la cloración
por HC10 y otro a la cloraciór^ por C12. Los resultacíos de ]as cor^star^tes de velocidad
obtenidas, así cor»o de los parár»etros de activación, scgún el mecar^isrno rnolecular eran:
Reacción k/ M-' s-' Ea 1:J mol-' OH^ 1cJ mo]-' OS^ JK-' mol^l
(CH3)2NH+HClO 9,8 10' 17,6 15,1 -41
(CH3)2NH+Cl, 1,6 109 7,5 5,_5 -50,2
(C,HS)2NH+HC10 5,3 10' 15,0 12,5 -54
(C2H5)2NH + C1, 9, 4 10`^ - - -
Los autores indicaban que si el mecanismo de cloración por C12 transcurría a través
de las forn^as moleculares, por analogía, el mecanismo de cloración por HC10 consistiría en
un ataqlie nucleofílico de la arnina sobre el cloro. Los parámetros de activación obtenidos
estaban próximos al control por difusión; el cálculo teórico de las constantes de ataque de
la DEA a partir de la ecuación de Srl^oluchovski perrnitía obtener un valor para la reacción
por cloro rnolecular q^re coincidía aceptablemente bien el valor experirnental, lo que
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confirmaba el régimen difusional para esta especie. Sin e^»bargo, para la cloracíón por HC10
el valor teórico era bastante mayor que el obtenido experimentalmente. La intervención de
un molécula de agua en el mecanismo bimolecular, tal como propusieron Weil :y Morris
(l.oc. cit. ) parecía poder explicar el hecllo de que las constantes de velocidad determinadas
fueran algo menores ql^e las aceptadas para control por disfusión.
En 1990 el mismo gri^po de investigación publicó un trabajoRR acerca de Ia c;loración
del ácido cian^írico en disolución acuosa. Al igual que Weil y Morrris (l.oc. cit. ) propusieron
para la formación de la monocloramina o del cianato amónico, los res^iltados experimentales
podían ser interpretados sobre la base de varias reaccio^^es cinéticamente indistinguibles en
función de las especies molectilares o iónicas del ácido cianí^rico y del HC10. A partir de las
evidencias cinéticas no era posible determinar con claridad cual de los ii^ecanismos era el
correspondiente a las especies reactivas. En 1992 estudiaror^ otra reacciólz sirnilar, la
cloración de la succinimida en disolución acuosaR9. Los resultados experimentales estaban de
acuerdo con ui1 modelo que incluía dos reacciones indistinguibles, las reacción entre una
especie iónica y otra i^^olecular para cada reactivo.
Fnri^^aci<^n dc^ N-cln^ 'C/1I1/11C1 S G Cl-avés ^lc^ ntr•ns u^^^c^jrtc^s cl^^r^rn.tc^s.
a1 Clorn»^i^^^^ - T
La clora»>iT^a-T (sal sódica de la N-cloro-p-tol«ensulfona^^lida) es capaz de re^accionar
con diferentes sustratos orgállicos 90 como aldosas91, cetonas92, a-hidroxiácidos93, tioácidos9^,
ori.ginando su oxidación. En relación a los compuestos nitrogenados, grupos de
i^lvestigador.es l^an ^^^ostrado interés desde los ar^os setel^ta dedicando varios estudios c:inéticos
a las reacciones de la ĉ lora^»il^a-T fundamental»>ente sobre aminoácidos. Estos trabajos
comprenden la descomposición del N-cloroaminoácido en medio ácido95 y en inedio
alcalino9ó, así co»>o la influencia de iones cloruro9i .
Menos ate»ció», sin embargo, han recibido los estudios cinéticos de las reí^cciones
de oxidación de a»>inas9^. Ei^tre ellos hay que destacar el est^idio de la oxidación de la
dietanolamina realizado en 1980 por Antelo y col.y9. La clora^nina T en disoluciórl acuosa
(representada como RNC1) puede presentar varios equilibrios de protonación, de ma^^era que
las posibles especies oxidantes en disolución serían en principio: RNC12, RNC1H, HC10,
RNCI-; sin embargo, los autores proponían como especie reactiva fundameiitalmente RNC1H
descartando el HC10 debido a su baja coi^centración y a que la adic;ión de
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bencenoslrlfonamida a la mezcla de reacción no lnodificaba la velocidad. Las otras dos
especies parecían descartables debido a las cor^diciones de reaccióll utilizadas. En cuanto a
la dietar^olarnina, pl-esentaba dos equilibrios; uno correspondierlte a la protonación del átomo








ClN(R1}CH2CH^0 - - ^ productos
Otro trabajo acerca de la o^idación de ar^lirlas por clorarllil^a-T, es el realizado por
Gupta y Agrawal"^, que en 1989 estudiaron la oxidación de s-butilamina en rnedic básico.
Las evidencias cinéticas nlostraban una dependencia de la velocidad observada de primer
orden respecto a la anlina y a la cloramina-T, así como, a altas concentraciones de NaOH
una dependencia lineal con el lIlverso de la concentr'acloil de OH- hasta 0,2 M. Froponían
UIl I11eCanlsr7lo erl el que la etapa lenta correspor^díá a la fornlación de la cloramina cuya
constante de velocidad era 3,6 I^^í-' s^'.
b) Cln. ! 'Ql^lll^ll - B
Otro agente oxidante es la clo.ramina-B (sal sódica de la N-
clorobencenosu]fonamida)`o' Antelo y co1.10'-, publicaron en 1983 un estudio sobre la
cloración de aminoalcoholes: e.tanolamina, metiletanolamina, etiletanolanlina y dietanolamina,
en medio alcalino. Dado que las evidencias experimentales eran similares a las obtenidas para
el estudio de la cloramina-T, podía pensarse en un mecanismo simil.ar. Entre todas las
especies oxidarltes presentes en disolución acuosa de cloralnina-B en nledio alcalino, la
reacción debía transcurrir fundanlerltalmente a través de la especie C6HSS02NC1H y la amina
libre o en la forrna iónica correspondiente a la pél-dida del protón del grupo alcohólico. El
mecani.slno constaba de ur^a serie de equilibrios previos de desprotonaciórl, correspol^dientes
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a la cloramina-B, al grupo amino y al grupo alcohólico de la amina y a la formación en
equilibrio de la dicloramina-B por transferencia de clo.ro entre dos moléculas de cloramina-
B, proponiendo las siguientes ect^aciones para la formación y descomposición de las
cloraminas:
k1 .
HN(R)CH2CH2OH + C6H5S021VC1H -^ Cl(R)CH2CH2OH + C6HSS021VH2
^
HN(R)CH2CH2O - + C6HSS021VC1H ^ Cl(R)CH,CH2O - + C6HSS02NH2
^u4
ClN(R) CH, CH2OH ^ ClN(R) CH2CH2O -+ H+
K3
ClN(R)CH,CH2O - -^ productos
c) N-Ch^^nscrccinimida
En 1989 A»telo y col. 103 estudiaron la reacción de cloración de la dietanolamina por
N-clorosuccit^imida e^^tre pH 2,5 y 4,2, exte»diendo el est«dio a dos aminas secundazias. Los
sustratos empleados fueron la dietanolamina (DEA), dimetilamina (DMA), dietilamina
(DIEA), metiletanolamina (MEA) y etiletanolamina (EEA). El mecanismo planteada incluía
dos equilibrios previos a la cloración sobre el substrato. Dichos equilibrios correspc ► ndían a
la desprotonación de la N-clorosucciniil^ida, del nitrógei^o de la amina, del grupo hidroxilo
de la alcoholamina. La cuarta etapa y a la vez limitante, era la transferencia de clor^o desde











^lj, Las reaccior^es de descomposición de N-cloraminas l^an recibido menos atención que
^ las correspondientes reacciones de formación. Por otra parte, la mayoríá de las
• irlvestigaciones realizadas se centraron fundarl^entalmente en la descomposición de N-
• cloralcoholaminas o N-cloroaminoácidos. En cuanto a las cloroalcoholaminas los estudios
^ reali.zados fueron llevados a cabo fundamentalmente por el rnismo grupo de investigación
^ de la Universidad de Santiago de Compostela qLre, co^no se mostró previamente, dedicó
• varios trabajos a los procesos de formación de las N-cloroalcol^olaminas. Erl 1980 Ar^telo y
^ co173 a partir de las experier^cias realizadas para la reacción de oxidación de la dietanolamina
^' por NaClO en medio alcalino, estudiaron la descomposición de la N-clorodietanolamina. El
^ proceso de descomposición, mucho más lento que la formación previa de la ĉloramina,
• ^ permitía ser aislado a partir de la c^rrvas experimer^tales. Los autores observaron que las
^ concentraciones iniciales de hipoclorito y de amina no influían sobre la velocidad de reacción
• y que ésta aumentaba con la concentración de NaOH, encontrándose una dependencia de
^' ^primer orden respecto a la de N-cloroalcoholamina y al ión hidróxido. 131 análisis de los datos
• de k°bS frente a la concentración de NaOH pern^itían estimar un valor de kd^s^= 1,1 M-' s^'





^ Posterior^ner^te a este trabajo, en 1981, los rnisrl^os autores ampliaron el estudio a la
r descomposición de la N-cloroetanolamina" en medio alcalino. E1 procedimiento experimental
^ fue similar al usado en el anterior trabajo, analizando los tramos de las curvas experimentales
•
correspondientes a la descom osición de la N-cloroalcoholamina formada en un rocesop p
^ rápido. El estudio espectrográfico r»ostró qlre la bar^da de absorción corresporldiente al
« hipoclorito sódico desaparecía para formarse otra banda intensa a 252 nm, que la bibliografía
•
• asociaba a la N-cloroetanolamina'-5. Los resultados del análisis de productos publicados por
• otros autores10^ encontraban, en exceso de oxidarlte, la presencia de ácido fórmico y
^ amoníaco. En exceso de.amina el producto principal de la oxidación era el formaldehido que
^ podía oxidarse a ácido fór^l^ico. La presencia de ácido fórrnico se determir^ó mediante el test
^ del ácido cromotrópico105 y la de formaldehido por la formación de un precipitado blanco de
^ punto de fusión 187-189°C al añadir dimedona75^'y. Las evider^cias cinéticas volvían a
^ mostrar orden trno respecto a la concentración de N-cloroalcoholamina y de ión OH-, lo que
^, les llevó a plantear un mecanismo en el que incluían una etapa rápida previa a la
^ descornposición lenta de la clorar»ina y qire correspondía al eq^rilibrio de desprotoñación





CINHCH2CH2OH + OH - ^ CINHCH2CH2O - + H20
CINHCH2CH2O - -^ HN=CH2 + Cl - + HCOH
rápido
NH=CH2 + H20 -^ NH3 + HCHO
con lo que la expresión de la ecuación de velocidad en las co^ldiciones de reacción. era:
vr = k1Ka [NaClO] •[OH -]
Este esquema explicaba los resultados experi^ne ►^tales y permitía obtener un valor para
(k, K^) = 1,1 • 10-'- M-' m i n-' . ,
En 1984 Antelo y col. "^ estudiaron la descomposición del N-cloro-2-
(metilamillo)etanol por reacción cón hipoclorito sódico. El estudio éspectrofotométrico de la
reacción al igual q«e estudios anteriores evidei^ció la presencia de dos procesos consecutivos
de muy distinta velocidad, la formación de la cloroalcoholamina, seguida de su posterior
descomposición; la diferencia de velocidad entre ambos procesos permitía el estu.dio de
ambos. Mientras que la formación tenía lugar en ^nenos de un minuto, la descoml^osición
duraba más de ct^atro días. El análisis de productos evidei^ció la presencia de formaldehido
y de dos aminas primarias, la ^»etilamina y la étanolamina, que fueron determinadas por
cromatografía de gases.
Las evidencias cinéticas mostraron la independencia de la velocidad experimental con
la concentracióil inicial de N-cloroalcoholamina, observándose únicamente dependencia con
el pH, de manera q«e el log kovs variaba linealmente con el mismo, manteniendo dicha
linealidad hasta un valor de pH de 9,5, a partir de donde tendía a curvarse. El mecanismo
p.ropuesto para explicar estos hechos experimentales consistía en una serie de equili^^rios de
protonación rápidos previos al ataque del hipoclorito, qL^e reaccionaba sobre el nitról;eno de
la alcoholamina. Se consideraba que ésta podía encontrarse en tres formas: en forma libre,
con el nitrógeno protonado y con el grupo alcohólico desprotonado. Las tres e:species
susceptibles de ser rápidamente cloradas evolucionarían para dar productos mediante tres
etapas lentas que correspondían a:
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ClN(CH3)CH2CH2O - -- productos
^_:}
De esta for^»a, la ecuación de velocidad sería la suma de tres términos cada uno igual
a la consta ►^te de velocidad correspondiente por la collcentración de cloroalcoholamina en
cada una de las tres formas posibles. En las condiciones de reacción, a valores de pH
básicos, las concentraciones de especies correspondientes a las etapas k9 y k,o parecían
descartables frente a k,,, de n^anera que podía expresarse la ecuación de velocidad
únicamente en función a dicha especie, esto es:
v= ki l K[NaClO] •[OH -] = kl i^sKw
s [H +J
NaClO = ko^[NaClO]
Esta ecuación justificaba la dependencia lineal encontrada para el log 1cobS con el pH.
El mecanismo propuesto por 1:os autores, en relación a la especie reactiva a valore ŝ áltos de
pH era el siguiente, dependiendo del átomo de carbono a del sustitt^yente en donde se
originara el doble enlace C=N:
ClN(CH3)CH2CH2O - -^ Cl - + H + + CH2 =NCH,CH2O -
CH2 =NCH2CH2O - + H20 -^ HCOH + H2NCH2CH2O -
o bien la posibilidad:
ClN(CH3)CH2CH2O - -^ Cl - + HCHO + CH3N=CH2
CH3N=CH2 + H20 - ► HCHO + CH3NH2
Podía establecerse una comparación con las constantes de velocidad de primer orden
a pH= 10,5 obtenidas en otros trabajos (l.oc. cit.) para las especies ClN(R)CH2CH2OH y que








En 1988 se publicó un éstudio de Valenti^^e, J.^fvert y Leung107 acerca de las
reacciones de desproporción de la monocloramina en medio amoniacal; se conocía E;l hecho
de que la monoclora^ni^^a se descomponía lentai^iente en presencia de exceso de arr^oníaco.
Granstrom108 en 1954 y Morris1°^ en 1967 habían determinado qt^e se trataba de una r^eacción
de orden dos respecto a la monoclorami^^a y que mostraba catálisis ge^^eral ácida. ]^eao en
1981 "o y Leao y Selleck`" propusieron t^n modelo para la reacción basado en las
experiencias llevadas a cabo a concentraciones fijas de tampón fosfato.
Valentille, Jafvert y Leung comprobaron la influencia de la concentración de tampón
encontrando evidencias de catálisis general ácida. La reacción se llevaba a cabo haciendo
reaccionar el ácido hipocloroso con amoníaco en presencia de tampón fosfato. La
conceiltración de monocloramina y de dicloramina se determinaba por valoración según el
método DPD/APHA12. El pH se varió entre 6, 6 y 8, 3 y la relación cloro / nitróL;eno se
varió entre 0,25 y 0,75. La concentración de monocloramina génerada en la reacc:ión se
varió entre 1,5• 10"3 y 0,14 M. Se determinó que la variación de la concentración de tampón
fosfato originaba el aumento de la velocidad de descomposición de la monocloramina con lo
que el modelo propi^esto para la desproporción era:
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KNH2Cl + NH2Cl -^ NH2Cl2 + NH3
siendo :
k =
que para el fosfato tendría la forma:
% ÍCH `'^^ +^ + kH3POy '^H3P04
^ k^ •[AH]^
+ kHZP04 'tH2P04 ] + ^IIP04 'CHP04 ^
En 1989 Antelo y col.13 esttidiaron la reacciól^ de descomposición de la N-
clorodietanolamii^a en el ii^tervalo de pH comprendido entre 6,55 y 12,01. El análisis de
productos de reacció» confirmó la preser^cia de forl»aldehido dando un rendimiento del 77%.
La reacciór^ se sig«ió en fu»ción de la variación de la absorbar^cia de la ba^^da
correspondiei^te a la N-clorodietanolamina a 266 nm y cuyo coeticiente de absortividad molar
era 298 M-' cm-' . ,
Se observó ql^e e^^tre pH 6.55 y 12,01, en presencia de tampón ácido bórico/borato
sódico, la influe»cia del pH sobré log lc^hs seguía ut^a depender^cia lineal de pendiente positiva
y cuyo valor era próxi^»o a la t^nidad. Se coll^probó la illdependencia de la velocidad
experiinental respecto a la concentración inicial de la amina, a la fuerza iónica y a la
concentració^^ de ta^»pó^^. Por otra parte, se deter^^linó el valor de pKa de la N-
clorodieta ►ZOIa»>ir^a correspondiente al equilibrio:
Ka
ClN +H(CH2CH2OH), +H2O-^CdN(CH2CH2OH}2 +H30 +
obteniendo iin valor para fuerza iónica igual a cero de pKd=-0,79.
Igualmente se determinó el valor de k^hs para la descomposición de diversas
cloraminas y cloroalcoholaminas secundarias y primarias a L^n valor determinado de pH. Los
resultados obtenidos para las N-cloraminas secundarias rnostraban que éstas eran más estables
que las N-cloroalcoholaminas secundarias, como se puede comprobar en la ŝiguiente tabla:
Amina kobs / min^' (pH =10,9) kobs / min-1 (pH =12, 8)
dietanolamina 0,062 5,1
metiletanolamina 0, 03 6 - ^ 0, 70
etiletanolamina 0,045 5,4
etlmetila^»ina 7, 9• 10•5 2, 3• 10-3
dimetilamina 3,2• 10-5 3,0• 10^
dietilamina 7, 0• 0_s 1, 8.10-3
dipropilamina 8,3• 10^ 2,4• 10"3
diisopropilamina 1,9• 10^ 1,6• 10-3
Condicrones e^perinrc^,roles: [NnCIOf = 0,0025 M, (AnrinaJ=0,0027 M.
Real.izando el mismo tipo de estudio para la estabilidad N-cloraminas derivadas de
aminas primarias se encontraron los siguientes resultados que se muestran a continuación
junto corl los valores de Q": ,
A^»ina lç,bs I lllln-^ ^^*
metilamina 0,0028 0,98











Condiciones c:xperiirtei^tales: [NnOHf =2,0 M, [NaCIOf =0,00215 M, ^A^^^l ►naf =0,010 M.
Al correlacionar el log de kobs con parárnetros ir^dl^ctivos se encontró que las N-
cloroalcoholaminas mostraban una buena correlaciór^ entre sí, así como ocurría para las N-
cloramii^as. Las pe^^dientes de a^nbas rectas erar^ ŝensiblemente diferentes tal como se
^, muestra en la figura, lo que indicaba que le mecanismo de descomposición de las

































• Figui-ct 6. Rc.^prese»tcrcic^n clel lv^ k^,^ fi•ente cc los pnr^u^ren-o.^^ incltretivo.c, J^nrci Icc descairposició^t de las
N-clo^^cu^ri»cr.c cc vciloi^es de J^H= 10,10,9. Tu,^rnc/u clc^ lci i^cfe ► •ei^ercr^^';
^
^
^ Comparal^do los ^resultados de la descomposición de la N-clorodietanolamina generada
^ por diversos agentes clorantes, como cloramina-T, cloramina-B, HC10, a valores de pH> 12
^ y el HC10 a valores entre 6,5-12,0, se encontró que en todos los casos se cumplía una
^ dependencia lineal de log k^bs con pendiente próxima a la unidad lo que mostraba que la
^ ecuación de velocidad debía incluir un término [H)-' . Para interpretar estos resultados se
» proponían dos posibles mecanismos ambos a través de la especie C1N(CH2CH2OH)2. El
* prii»ero consistía e^^ la forl»ación lenta de u^^a i^»ina a partir de la reacción bimolecular
• .
^ directa entre la N-clorodietanolarn^na y el OH-, con la evolución rápida de la imina a los
^ Froductos de reacción. El segundo consistía el^ t^n eq^iilibrio de desprotonación previo,
^ correspondiente al grupo OH de la N-cloroalcol^olamina seguida de la descomposición lenta
^ de dicha N-ĉloroalcoholamina vía la forma desprotonada del grupo hidroxl^lico terminal. Las









Dado que la N-cloroterbutilamina es una especie muy estable en medio fue:rtemente
alcalino, el mecanismo de descomposición de .las N-cloraminas debería incluir al hidrógeno
del CQ. Sin embargo, ĉomo se mostró en las anteriores tablas, la estabilidad dc^ las N-
cloroalcoholaminas es mucho menor que la de las N-cloraminas, de alguna manera el grupo
OH las haría más inestables ^interviniendo en la réacción de descomposición. Los autores
stigerían, por tanto, que la descomposición de las N-cloroetanolaminas debería proceder a












• El brorno en disoluciónn ac«osa reacciona al ig^ial que lo l^ace el cloro acuosó con
r el amoníaco y mtrchos compuestos orgánicos para formar N-Bror^nar»ir^as. Estas reacciol^es
^ fueron estudiadas por prirnera vez por Johannesson"^^15^16 a finales de los años cincuenta
^ determinando que cuar^do al reaccionar con el arnoníaco originaba de manera secuencial
^ bromamina, dibrorrramina y tribromuro de nitrógeno"'. Las proporciones^ de estos
^ compuestos dependían de las concentraciones iniciales de los reactivos y del pH. La
^ bromamina predorninaba a valores alcalinos de pH o a pequeñas proporciones (< 0,1) de
^ bromo/amoníaco, mientras que el tribromuro de nitrógeno predominaba en medios ácidos a
^>:1





^ Por tanto, las arninas primarias reaccíonan con el bromo en disolución acuosa para
^ formar N-bromaminas y N,N-dibromaminas13^ 10°. Las aminas secundarias forman N-
^ bromarninas "R, pero las ar^linas terciarias parece q^re r^o originan derivados^bromados en
^ disolución acuosa19•''0. Los aminoácidos también reaccionan con el bromo formando N-
^ bromoaminoácidos ''-'. Por otra parte las imidas ^-eaccionan con el bromo acuoso para




+ Los N-bromoderivados se originan rápidamente tras la mezcla de la disolución acuosa
^ de brorno y el substrato nitrogenado y posteriormente se descomponen. Así por ejemplo la
^ N-bromamina lo hace completamente a N, y agua en horas. La dibromamina es
^ especialmente inestable y lo hace en minutos. También son;instables los N-bromaminoácidos.
^ Las N-bromarninas son algo más estables aunque terrninan descomponiéndose en ácidos





• Un i^lteresar^te estudio cinéticó de las reacciones de formación de N-bromaminas a
i partir de hipobromito sódico fue realizado por Wajon y Morris''-3 en 1982. Los autores
• investigaron la formación de la NH,Br mediante la técnica de flujo detenido, extendiendo













La for^nación^ de NH2Br evidenció orden uno respecto a cada uno de los rE:activos.
La dependencia con el pH mostró un compórtamiento si^nilar a la formación de la :[^H2C1 ,
observándose un aumento de la constante de velocidad de segundo orden desde ;pH = 6
donde era del orden de 3• 105 M-' ŝ ' l^asta alcanzar un máximo a pH = 9 donde era del orden
de 6• 10' M^' s-' para volver a disminuir hasta que á pH = 13 era del orden de 7,5 • 105 M-1
s•1. Dicha variación se muestra en la figura siguiente:
OM
Figura 7. Vorinció» de Icr ^^el.ocida^l ^específica dc formnción ^Ie NHBr, con el pH a 20°C, tomado de la
^
^ r•efere^r ci n ' ^; .
Weil y Morris (loc. cit.) determinaron que la reacción de cloración del amo^líaco
transcurría a través de las especies moleculares De la misma forma, Wajon y Morris
consideraban que el mecanisi»o más probable para la reacción entre el hipobromito y el
ali^oníaco, a valores ^ dé pH menores de 11, sería el que trancurría entre las e:^pecies
molculares, pero el hecho de que la velocidad modificara algo la curvatura de la ;ráfica
desde pH > 11 se i»terpretaba sobre la base de la reacción entre especies iónicas. Se
comprobó que la adición de iones bromuro no aceleraba la reacción como en przncipio
parecía esperarse. A partir de estas evidencias experimentales los procesos planteados eran:
k,^
HBrO +NH3 - ► NH2Br +H2O
kB
Br0 - +NH3 ^ NH2Br+OH -
Los atrtores proponían una ecuaciól^ de velocidad sur^a de los dos procesos
anteriores, Ilegando a una ec^Iación compleja qtre relacionaba la constante específica de
segundo orden cor^ kn y l^, y[H+]. Los resultados obterlidos junto con los correspondientes
para la reacción de cloración sobre los sustratos se recogen er^ la siguierlte tabla:
Substrato T(°C) k^ /M-r s"r k^ /M"r S"r kxcro /M"1 s"r
NH^ 5 5,3• 10' 2,6 • 10^ 3,5• 106
NH3 20 7, 5• 10' 7, 6• 10^ 4, 7• 10^
(CH3)2NH 20 3,0• 109 - 3,3• lOR
g^1clIla 20 3,8 • 10` 2,1 • lOs 1,3• lOR
Ac. glutámico 20 3,5 • 10` 5,0• 10^ -
Estas constantes jtrnto coi^ el hecho de que las energías de activación fueran
relativarrlente pequerias para la rea ĉción del HBrO col^ NH3 parecían indicar qtre mientras las
reacciones más lentas estabar^ sujetas a control qtrílrlico, las más rápidas estaban próxirnas
al control por difusión. Los valores considerablemente n^ás bajos de las constantes específicas
obtenidas para la reacción del BrO^ con los sustratos evidenciaban que en esas reacciones
e^istía control quír^lico; sirl eI»bargo, ex ĉepto a pH muy alcalino > 1 l, la reacción a través
de Br0" era despreciable.
La reacción er^tre el agente halogenante y el compuesto nitrogenado se interpretaba
como un desplazar»ier^to electrofí1ico del hidrógeno del substrato por el halógeno. Cuando
la reacción esttrviera bajo control quíll^ico, la reactividad del agente halogenante estaría
relacionada directar»ente con la electrofí7ia de dicho ager^te. Por lo tanto, el orden esperado
de reactividad sería: ^
Br+ > H,OBr+ > Br, > ROOBr > HOBr > NH2Br > R2NBr > Br0"
este orden estaba de acuerdo cor^ el hecho de qtle el HBrO fuera unas 1000 veces más
reactivo que el Br0".
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Las N-bromaminas se forman más rápidamente que las N-cloraminas lo que está
relacionado con la electrofíZia de los ácidos hipohalosos que sigue el orden: HIO > HBrO
> HC10; en ese orden crecen las electronegatividades y decrecen las polarizabilidades de
las especies. El mismo razonamiento se mantenía para los aniones. De esto se conc;luía, que
grupos amino menos básicos que el amonio como la anilina, xan.tina, cisteína y proteínas se
bromarán más lentamente que el NH3. En cuanto al nitrógeno amídico de las amidas y




Una fuente de bromo capaz de producir la bro^»ación de diversas especies químicas
es la N-bromosuccinimida (NBS). Esta especie es capaz de transferir bromo a las a,^C3-cetonás
insaturadas originando bromometilesterilcetonas, compuestos polifur^cionales de utilidad eil
síntesis orgánica. En cuanto a ĉompuestos nitrogenados las réacciorles han sido poco
estudiadas, siendo los aminoácidos los sustra^os más investigados. Dado que la oxidación de
estas éspeciés po.r brorno en disoltrción acuosa presenta una acusada dependencia del pH, una
forma de mantener un i»ejor control del proceso es la utilización de NBS. Hogg y
Gopalaskrishnan12^ estudiaron la oxidación de la glicina y DL-alanina er^ presencia de NBS
en función de pH y propusieron un mecanismo en el que se formaba un acilbrornito que se
descor»ponía lentamente para dar ur^a imina, que rápidamente evo]ucionaba a productos.
b) Bro111a111inC^-T.
Al igual que el anterior reactivo, esta especie es capaz de transferir bromo a sustratos
nitrogenados, redtrciéndose los estudios realizados a las reacciones con los aminoácidos. La
oxidación de ácido glutámico y aspártico por brorrramina-T fue estudiada por Mahadevappa,
Puttaswamy y Sananda''S; la reacción en medio alcalino sobre diversos aminoácidos fue
analizada por Gowda y Vijayaláksl^ni126
2.8. Inf(uencia de los iones bromuro en las reacciones de cloración.
En 1983, se publicó un trabajo acerca del efecto de los iones bromuro127 sobre la
reacción de cloración de la N,N-dimetiletanolamina. Era conocido que la velocidad de las
reaccioiles de cloració» de distintos sustratos se veían afectadas por la presei^cia de distintos
cationes y aniones. Por ejemplo, la preset^cia de iones clortiro en medio ácido podía
modificar el equilibrio de hidrólisis del cloro, desplazándola hacia la formación del cloro12'.
"I'ambién la presencia de cationes metálicos divalente ŝ podían act«ar como catalizadores,
aumentando la velocidad de reacción12x•''9, otros electrólitos inertes como el NaC10^ sólo
provocaban efectos salinos. La co^»probación de la intluencia de iones Br^ se realizó sobre
la base de la variación de la constante de velocicíad de cloración de la N,N-
dimetiletanolamina con la concentración de iones Br-, manteniéndose esta concentración en
. ^_^.
exceso sobre la coi^centrac^on de C10-, per»>anecie»do collstantes las concentracionés de
todas las especies presentes en el siste^l^a. El estiidio espectrofotoi»étrico de la reacción del
hipoclorito con los iones bromuro dió como resultado que a medida que desaparecía la banda
del hipoclorito a 292 nm aparecía una banda a 331 nm correspondiente al hipobromito.
Las co^^stantes de velocidad observadas para una concei^tración dada de NaOH
mostraron una dependencia de pri ►ner orden respecto al ^hipoclorito y al bromuro.
Posteriormente se co ►»probó que en presencia de la amina no se observaba la banda a 331
nm correspondiente al hipobromito, hecho que se explicaba sobre la base de que el BrO^
formado a par.tir de la reacción cle los iones Br- cor^ el hipoclorito, bro^l^aba a la amina,
siendo dicl^a bro ►naciór^ i^^ás rápida que la cloración. Para poner de manifiesto la reacción
de bromación cíe la amina se efectuaron experiencias mediante lá reacción de la amina con
disoluciot^es de l^ipobromito sódico. El estudio espectrográfico demostraba q«e la banda a
331 nm correspondiente al hipobromito se desplazaba hacia 300 nm, siendo ésta la banda
correspondiente a la N-bromo metiletanolamina que posteriormente se descomponía en un
proceso lento. ^
2.9. Descomposición de N-bromaminas.
La descomposición de N-bromoalcoholaminas en disolución aci^osa fue estudiada por
Antelo y co1.130 en 1986. Se utilizaron las alcoholaminas: dietanolamina (DEA),
etiletanolamina (EEA), metiletanolamina (MMEA). El análisis de productos evidenció la
presencia de formaldehido. Los espectros de reacción mostraban la desaparición rápida de
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la banda a 330 nm con la aparición de una banda a 300 nm correspondiente a la N-
bromoalcoholamina que desaparecía lentamente. Las cinéticas se :^iguieron
espectrofotométricmante registrando la desaparición de la banda de la N-bromoalcoholamina.
Se observó dependencia lineal entre el log kobs y el_pH, obteniéndose una pendientc; cercana
^ a la unidad. La velocidad se mostraba independiet^te de la^ concentración inicial de
alcoholamina y de la concentración de electrólito. .
Sobre la base de que lá ŝ evidencias experimentales eran coincidentes con las de la
descomposición de las cloroalcoholaminas y, descartando como substrato reactivo la
alcollolamina con e'. grupo alcohólico libre, se proponía que el mecanismo transc:urriría a
través de una etapa lenta en la qtie se formaba una iin.ina, que rápida^nente evoluc:ionaba a
los productos de reacción, que para la descomposición de la N-Br-DEA eran formaldehido
y etanolami^^a y para la N-Br-EEA acetaldel^ido y etanola^nina. ,}.^
2.10. Esti^dio gener^l de las re^cciones de eliminaciói^.
Las reaccior^es de elir^inación forman parte de numerosos procesos químicos tales
como las elirninacior^es 1,2, 1,3 o de mayor orden, las deshalogenaciones, las
fragrnentaciones, las reacciones unimoleculares y de pirólisis, las deshidrataciones catalizadas
por ácidos, las eliminaciones fotoquírnicas o reacciones favorecidas por metales. Muchas
reacciones utilizadas en síntesis responden a este tipo de procesos, corno la eliminación de
Hoffmann, de Cope o Saytzeff. Una extensa revisión acerca de los mecanismos este tipo de
procesos fue realizada por Cockerill ^9 0 la realizada por Gandler13'.
Los primeros estudios mecanísticos fueron realizados por Ingold y Hughes132.'33 en la
década de los arios 30 y 40, en los que establecieron la naturaleza de los rnecanisrnos de las
reacciones de eliminación. Nuestro interés se centra en los procesos de eliminación
catalizada por bases cor^ formaciór^ de ^rn doble enlace. Estas reacciones se caracterizan por
la pérdida de dos átor^ios o gr^rpos rnoleculares a partir de dos carbonos o de un carbono .y
un heteroáton^o vecinales, con la consiguiente formación de un doble enlace. En relación a
]a posiciór^ er^ la ri^oléc^^la, el carbono 0 1leteroátomo, a partir del cual parte el grupo
saliente o el reactivo electrofílico, será denominado cx y el carbono vecinal (3. Como se
señaló el^ el apartado correspondier^te a la quír»ica de las N-l^aloamir^as, la descomposición
de estas especies transcurre mediante una reacción de eliminación con la formación de una
imina, qtre posterior^nente se hidroliza originando corno productos de reacción aldehídos y/o
cetonas y aminas. A continuación se muestra un esquema que representa las reacciones de
eliminación:
H
(^) ^ ^ (a1
R^ C-N-R3 + gii
R2 X
C=N-R3 + BH + X
Frgu^•n 8. Re^rcció^l de elirniiració^l, tomada de la refere^tcia a9
R^\
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Debido a que en este tipo de mecanismos son m^íltiples los enlaces qué se rompen y
se forman, estas reacciones se ven infltienciadas por muchos factores. En la bibliografía se
encuentra una grar^ diversidad de sistemas, estudiados atediendo a la naturaleza de los
substituyentes o de las condiciones de reacción.. La mayoría los sistemas quc; se han
investigado hasta hoy en día corresponden a las reacciones denominadas como «,^i-
eliminaciones con formación de olefinas y que podrían representarse mediante un esqt^ema
similar al de la figura anterior, pero cambiando el átomo de nitrógeno en posición a por un
átomo de carbono, con lo que la elirninación conduce a la formación de un dob:le enlace
C=C.
Uno de los fatores que influyen de manera notable en las característica.s de las
reacciones de eliminación es la naturaleza del grLrpo saliente, representados en el esquema
anterior por X. Entre los grupos salientes más comunes y frecuentemente estucliados se
enct^entran: los iones haluro, los tosilatos y los iones trialquilamonio (eliminaciones de
Hoffinann)134 Sin e^nbargo, dentro de la gran variedad de posibilidades en cuanto a dichos
gr^rpos salientes se incltryer^, los iones dialquilsulfó^lio, los carboxilatos, los fenóxidos, los
grupos nitro, los iones trialquilfosulfonio, los fenilseleno y grupos con átomos de azufre en
varios estados de oxidación135. Dependiei^do de trna activación suficiente en la posición ^3 tal
co ►no son condicior^es de alta basicidad y/o grupos salientes en forma de anillos con fuerte
tensión, hasta malos grupos salientes como los son los oxianiones y las amidas pueden actuar
como tales'36 .
En cuanto a los sustittryentes ur^idos al átomo de carbono en la posición ^i,
representados de la figura anterior cor»o R, y R2, pueder^ variar desde sir^nples cadenas
alquiZicas hasta grupos capaces de ejercer i^l^portantes efectos de resonancia o de desarrollo
de carga en el estado de transición. Algunos de lós substituyentes que han sido más
estudiados son: los gupos arilos'^', los carbor^ilos'^`^, los sulfonilos139, los ciano'^0,los
indeno'`", los fluoretilo'^'- y los nitro'`". Por su parte, los substituyer^tes más comunmente
utilizados en la posición a, unidos al átomo de nitrógeno si se trata de reacciones con
formación de imirlas o la átomo de carbono si se trata de reacciones con forma.ción de
olefinas, son los grupos alquílicos, los anillos de tamaño pequeño y medio14`' e incluso las
moléculas bicíclicas (especialrne^^te el sistema norbonilo)'as
En cuanto a las bases utilizadas para favorecer la eliminación, las rrrás estudiadas han
sido los alcóxidos en sus correspondientes alcoholes o en disolventes dipolares apróticos
tal.es como DMSO`^6 o disolventes apróticos como éteres y bencenos. También se han
estudiado las eliminaciones^catalizadas por iones hidróxidos en mezclas de DMSO^ agua o
por bases débiles en disolventes apróticos, etc. Las eliminaciones en disolución acuosa han
sido mucho menos estudiadas, posiblemente porque las velocidades de reacción generalmente
son más lentas que en medios menos polares (especialll^ente para sustratos cargados), pero
tienen la ventaja de que pueden llevarse a cabo estudios de catálisis con diversos ta.mpones,
sin que los efectos salinos y del medio sean tan importantes como el caso de otros di:^olventes
no acuosos.
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Dado ql^e, co^»o se ha il^dicado, en este tipo de reacciones se produce la ruptura y
foxmación de varios enlaces, éstas presentan diversos mecanismos que pueden clasificarse de
acuerdo a la ruptura de enlaces C^-H y Í^in-X. En este sentido, dependiendo del orden de
ruptura de los e^^laces, las reacciones de elimina ĉión pueden dividirse en procesos
ti ►limolec^ilares y bi^^loleculares. Las reacciones unii^lolecL^lares denominadas genéricamente
como E1 y E1cB consisten en procesos por etapas que pueden transcurrir (i) mediante la
formación neta de un ión ni.trenio (El) por ruptura del enlace Nñ X o, de un ión carbonio por
ruptura del el^lace C^-X, o bien, (ii) mediante la ruptura del enlace CQ-H con la formación
neta de un carbanión (EIcB). En c«anto a las reacciones bimoleculares denominadas como
E2, coi^sisten en la ruptura concertada del enlace Nñ X o del enlace Cñ X y C^ H.
En cuanto al mecanismo por etapas EIcB, de acuerdo con las dos etapas limitantes
posibles, se clasifica de la sigt^iel^te rnar^era. El »^ecar^ismo (EIcB);r^ describe como etapa
li,nitante la transferencia protónica en la formación neta de un carbanión. En el esquema
siguiente se visualiza como la etapa correspondiente a( k,,), el par iónico formado romperá
posteriormente de forma rzpida para dar prod«ctos indistintamente por (k,,) en donde BH aún
está dentro del complejo de encuentro, o bien vía el carbanión libre (k,), en donde BH ha
tenido tiernpo para abandonar el complejo de encuentro. La otra posibilidád del mecanismo
uni ►1lolecular ElcB es el denominado (ElcB)«^, en el ql^e la etapa limitante está representada
en cl esquen^a por (k, ) para la que la expulsión del grupo saliente, a partir del carbanión
libre, se mantiene en equilibrio con los reactivos de partida.
8H
R^ \ R^ \













_ _ _ _
C-N-R3 + BH
K-d
Fi^in•a 9. Meca^rrsrno de elimii^ación EI cB, tonrado de ln refere»cin 13J .
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Otras variaciones del mecanismo E1cB incluyen el denominado (EIcB);P ^14^ en el
que k2 es la etapa limitante. Este mecanismo se observa cuando el par iónico intermedio
rompe para dar productos más rápido de lo que lo hace el ácido conjugado foi^mado al
difundirse fuera del complejo de encuentro k_d, estando la primera etapa en equilibrio. Por-
tanto, se trata de un mecanismo de preasociación e11 lá dirección inversa. Debido al corto
tiempo de vida medio del intermedio en la dirección reversa, el alqueno, el nucleófilo y el
catalizador se preasociarán antes de que te^^ga lugar la adiciót^ nucleofíqica al doble enlace.
El mecanismo uni^nolecular El, tendrá liigar si el substrato posee protones
relativamente ácidos en posición a y/o se trata de ^^^edios fuerleme^^te básicos, de ma.nera que
se forma rápidai»ente y de forma irreversible un carbanión o un ión nitrenio neto. Por lo
tanto para este mecanismo la etapa lenta es la expulsión del grupo saliente. ^
^_:^
El mecanismo bimolecular, dependiendo del grado de transferencia protónica y de
ruptura de enlace el estado de transició^i, puede variar en un espectro de posibles estructuras
entre dos extremos límites que corresponden a un intermedio tipo carbaniónico (es decir, se
origi^la un resto de carga negativa sobre el átomo de carbot^o en posición ^i) y^otro tipo
carbonio cuaT^do el doble enlace res«ltante es una olefina C=C (se origina un resto de carga
positiva sobre el átomo de carbono en posición a) o tipo nitrenio cuando el doble enlace
formado es C=N (se origina un resto de carga positiva sobre el átomo de nitrógeno en
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La^ bibliografía recoje otras posibilidades sobre los mecanismos más generales
planteados que son, el mecanismo denominado E2C y la a, j3-eliminación intramolecular
denominada en la bibliografía anglosajona como "ylide" . El primero consiste básicamente en
uil mecanis^no bit»olecular concertado, pero difiere^ del clásico en que la base catalizadora
puede interaccionar tanto co» el protón en posición ^3, como con el átomo central en a sobre
el cual se desarrolla un resto de carga positiva. Algunos autores como Bunnett148 han
argu^nentado que tal mecanismo puede acomodarse dentro del espectro normal de estados de
transición del mecanismo general E2. En cuanto a.l mecanismo denominado como "ylide",
consiste en que la base no ataca directamente al protón unido al carbono de la posición (3,
sino al sustituyente unido al átomo en posició^l a, siendo dicho sustituyente el que origil^a
la abstracción del protón unido al C^. Este mecanismo es i^nportarlte para los derivados de
los iones trialquilamonio (l.^c. cit.}, pero sólamente en condicior.es muy básicas.
Entre todos los ^^necal^ismos de eliminación preser^tados I^asta el momento, en relación
con nuestro trabajo interesa discutir fundamentalmente las diferencias entre los Ti^ecanismos
E2 y el (ElcB);,.r. De l^ecl^o, un problei»a clásico cuando se intenta diagnosticar un
mecanismo de reacción de eliminación ha sido distinguir entre el mecanismo (EleB);^r y el
mecanismo E2 tipo carbaniónico ya que ambos muestran características similares. La
inforT»ación obte»ida a partir de las evidencias experimel^tales para poder deterininar la
naturaleza del estado de transició», en tales casos, debe ser interpretada en conju ►^to, siendo
las más útiles: las evidencias cinéticas basadas en el orden de reacción y en posibles ca^nbios
de la etapa limitante, las evider^cias obtenidas de los cambios efectuados sobre el grupo
saliente y sobre los substituyentes, .interpretados en función de los parámetros que relacionan
1a estructura y la reactividad, los efectos del medio, de los disolventes, de las bases y de la
magnitud del efecto isotópico.
Por lo que respecta a las evidencias cinéticas hasadas en el orden de reacción, los
mecanismos de eli^ninación E2, (EIcB);^r y(E1cB)^^.^ presentan el ^»ismo orden de reacción
respeĉto de los reactivos, er1 todos los casos se el proceso es de orden dos. Ello implica de
este tipo de dependencia respecto a los reactivos per»>ite únicamente distingLiir entre los
mecanismos anterior.»>ente citados y el que presenta orden uno que es el El. Por otra parte,
mientras el mecanis^l^o E2 presenta catálisis general básica, el ^necanismo (EIcB)«^ presenta
catálisis general específica. Por su parte, el ^^ecanismo (E1cB);,.t puede presentar ambos tipos
de catálisis.
Sin embargo, algu^^os autores han sido capaces de distinguir entre los mecanismos E2
y(E1cB);^r a partir de las evide»cias cinéticas obtenidas en relación a un cambio en la etapa
limitante. De esta forma, si en el estudio de la catálisis general básica se encuentra que la
pendiente de la representación de kobs frente a la concel^tración de un tampón determinado
no mantiene una dependencia lineal y se comprueba que este hecho no es debido a un efecto
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del medio o a un efecto salino; tal co^nportamiento puede ser reflejo de un cambio en la
etapa limitante. Gandler y Jencks13' en su trabajo con los iones quinuclidinio interpretaron
un cambio de mecanismo que iba desde la formación limitante de un carbanión a bajas
concentraciones de tampón, hasta la expulsión limitante del grupo saliente ^a altas
concentraciones de catalizador.
En cuanto a información que proporciona el estudio de la influencia del grupo
saliente, dado que para un mecanismo (E1cB );rr el enlace entre el átomo en posiciórl a y el
grupo saliente está intacto en la etapa limitante, es de suponer que tal grupo ejercerá un
efecto inductivo o polar sobre la velocidad de la reacción de eliminación. Este efecto resulta
de una interacción entre el grupo saliente y el carbono o nitrógeno en posición a
parcialmente cargado y subiere que habrá muy poco o nulo cambio en la constante de fuerza
.^;,
del enlace. Esta idea condujo a Bunnett'^9 a usar halógenos como grupos salientes para la
diagnosis de estas reacciones. En efecto, si se supone que para el mecanismo (E1cB)r^^ el
enlace carbono o heteroátomo con el grupo saliente está intacto en el estado de transición,
el orden de las movil idades de los halóge»os debe ser F> Cl > Br > I, un orden que r^^flejaría
el efecto polar esperado para los halógenos. El cumplimiento de dicho orden, segLín Bunnett
re(7ejaría un mecanismo (EIcB );,.r. Si por el contrario se tratara de un mecanismo que
incluyera una ruptura parcial del enlace con el grupo saliente en la etapa limitante, tal como
para los mecanisl»os E2 0(EIcB)rev^ el ordet^ de las 11^ovilidades de los halógenos debe
reflejar las fuerzas relativas entre los enlaces carbono ó heteroáto^»o y sustituye^ite halógeno
siendo el orden de velocidades igual a I> Br > Cl > F.
Otr.o criterio relacionado con las características del grupo saliente es el que
establecieron Hoff»>an, Radom, Pople et a1.150 sobre la estabilización por lliperconjugación
de los aniones. De esta^ forma, para un ^»ecanis^no (E1cB);,.,. la hiperconjugación en la
transferencia protóilica debe ser i^nportante, de ina^^era que si la hiperconjugación si;ue un
ordeii F< Cl < Br < I, el mecanismo (E1cB);r mostrará muchas de las características de los
mecanismos E2. _
La medida del efecto isotópico, como reflejo de la transferencia protónica entre el
átomo de carbono en la posición ^3 y la base, ha sido u^^o de los criterios aplicados para la
diagnosis de mecanismos de eliminación. ^riginariamente fueron Westheimer15' y Melander'S2
quienes al principio de la década de los años sesenta aplicaron esta técnica al estudio de las
reacciones de eliminación. Para las reacciones de eliminación en las que en el es^tado de
transición participa el enlace Ca-H; se produce un cambio en la hibridación del cart^ono de
un estado sp3 a sp2 variando todas las constantes de fuerza de los enlaces sobre el (:^. Ello
implica que el efecto i ŝotópico cinético de deuterio medido experimentalmente es debido a





^ combinación del efecto isotópico primario y secundario. El efecto isotópico secundario
^ usualmente tiene valores próximos a la unidad con lo que a partir del efecto isotópico total
^ puede estir»arse el efecto isotópico primario. La observación de un efecto isotópico
^ primario mayor de uno es un argumento para poder descartar un mecanismo El o(E1cB)r^^,
^ ^ que transcurre a través de la formación neta .o parcial de un ión carbonio o de un ión
• nitrenio. De liecho, un efecto isotópico prirnario elevado, entre 6 y 7, refleja ql^e en el
^ estado de transición la transferencia protónica es aproximadarner^te de un 50%153 Sin
^ embargo, si el efecto isotópico obtenido éxperimentalrnente l^o llega a tal magnitud, la
• , ,
•
medida alslada del m^smo no perm^te determinar s^ el estado de transicion esta avanzado 0
• retrasado respecto a la transferencia protónica entre C^ y la base, o dicho de otra forma, no





^ Por lo tanto, los mecanismos E2 y(E1cB);^^ presentan efectos isotópicos que varían
^ entre 2 y 8. Sin embargo, el problema es discriminar entre estos dos últimos mecanismos.
• Er^ este serltido, la comparació^^ er^tre las velocidades de las reaccior^es de elir»inación para
• substratos marcaclos isotópicamente con la velocidad esperada de la transferencia protónica,
^ ponen en evidencia la r^at^rra]eza del mecanismo. Dichas velocidades pueden estimarse para
^ aqtrellos sustratos que reaccionan a través de un reacció^^ de eliminación mediante la
^ extrapolación de las representacior^es gráficas basadas er^ las correlaciones de Taft coi^struidas
^ a partir de velocidades de trar^sferencia protónica (medidas en reacciones de intercambio de
• . . . . .
^ deuterro o tritio). Gandler (loc. cit. ) establece que altos efectos ^sotópicos pr^marios de
• ilidrógeno/deuterio o de hidrógenoltritio ayudan a demostrar que la velocidad de la reacción
^ de it^tercarnbio protór^ico refleja la velocidad de la transferencia y r1o ur^ efecto de difusión.
• De esta forma aq^rellas reacciones que preser^tan grandes aumentos de velocidad comparadas
^ con las velocidades de transferer^cia protónica esperadas se interpretan como evidencias de
^ qtre la reacción transcurre por Lr^^a vía r^1ás favorable que el mecanismo (EIcB);« como lo
^ es el mecanismo E2. Un ejemplo de la utilidad de estos criterios es el esttrdio de las
^ reaccior^es de elirl^inación de los 9-(X-metil)fluorer^os en disolución metariólica realizado por






^ Para poder deterrninar las características del estado de transición de una reacción de
^ eliminación, More O"Ferrall'ss en 1970 desarrolló un modelo sobre la base de las reacciones
^ de los derivados del 9-fluorer^ilmetilo. Dicho modelo establece que para una reacción
• concert<ada todas las posibles configuraciones del estado de transición variarán entre dos
^ sitLraciones lír^lite que corresponder^ a la reacción por etapas. La existencia de disco»tinuidad
^ entre un mecar^ismo coT;certado y otro por etapas la razonó en función de que la estabilidad
^ del carbanión para el 9-fl^rorenilmetilo era demasiado grande como para permitiera pensar
• que hubiera una gradación o continuidad entre los estados de transición de los mecanismos
• E2 y E1cB. Así, formuló un modelo en el que los reactivos, los productos y los







superficie de, energía potencial manteniei^do los inter^nedios de los estados de transición de
las reacciones por etapas, el ión cabonio y el carbanión, como las situaciones lím:ites. Por
lo tanto, dentro de su modelo tienen cabida todos los estados de transición posibles para las
reacciones concertadas. -
En cuanto a los límites establecidos entre los »>eca»is^»os concertados y por etapas,
los interpretaba centrándose en el carbanión de la reacción que estudió, sobre la basf: de que
si éste se hiciera muy estable y el mecanismo concertado se acercaría inucho al mE;canismo
por etapas EIcB alcanzándose una situación límite Pntre am.bos, habría un continuo de
estados de transición operacionalmente indistinguibles. Tal límite sería sólo esperabl^^ cuando
la reacció^l del carbanión se aproximara la control por difusión, lo que establc^cería la
diferencia y por tanto el límite en cuanto a los procesos químicos de formación y ruptúra de
e^^laces. La represe^^tació^l del modelo propuesto por More O'Ferrall para la caractE;rizació^l





BH + R,R2C =N-^R3 + X-
B- + R^,R2CH-N+--R3 + X-
Distancia N-X
Figura 11. Dingr^inrn de una super•frcie de e^rergía pvte^rci^^l p^ira u^r nreca ►lisnro E2. Toma^lo de la
rcfcre»cia 's`
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Posteriormente fue Jencks 'sb,^s^, ^ss quien aportó una serie de mejoras al modelo inicial
con la incorporación de los parámetros basados en las correlaciones de energía libre. Este
autor se planteó cuales deberían de ser las coordenadas de reacció» aplicables a los diagramas
del tipo anterior. En este sentido Jencks a^lalizaba có»^o el. rnodelo de energía de enlace-
orden de enlace permitió generalizar el modelo de Marcus159, inicialmente desarrollado para
reacciones de transfere^lcia electróT^ica y posteriormente aplicardo a reacciones orgánicas
simples en las que la suma de los órdenes de enlace durante el transcurso de la reacción era
constante e igual a uno. Este hecho tenía la importar^cia de per»>itir establecer ciertas bases
teóricas sobre la base del comportamiento que relaciona la estr«ct«ra con la reactividad de
las especies. Sil^ e»lbargo, los órde^^es de eT^lace no eran medibles experill^entalmente y por
lo tanto de difícil aplicación a reacciones complejas en donde simultáneamente se produjeran
ruptt^ras y for»>ació^^es de enlaces. Por lo tanto, 3encks proponía qt^e el progreso a lo largo
de la coordenada cie reacción podría ser representado a partir de parámetros experimentales
basados en las correlacio^^es de energía libre. El razonamiet^to teórico a esta aproximación
empírica lo establecía sobre la base del efecto de los SIIbStltt1ye17teS sobre el estado de
transición. Si un siiŝ tituyente dado tuviera un cierto efecto en el desarrollo de carga sobre un
átomo contiguo, capaz de ser determinado experimentalnlente por algun parámetro, dicho
parámetro aunque r^o fuera un medida absoluta de la transferenc.ia de carga si que sería util
para co ►^^parar estados de transición. Tenielldo en cuenta estas coi^sideraciones el diagrama
de More O'Ferrall ton^a la forma siguiente:
BH + R,R,C--NX-R3
1




B^ + R,R2CH-N+-R3 + X^
Figur^ I2. Di^granta de Morc O'Fer^•all-Jc^icks, ton^ado de l^t rcfercilcia ^s'
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Los ejes del diagrama representan los parámetros que relacionan la estuctura con la
reactividad ^y qt^e tienen su origen en las correlaciones de energía libre de Gibbsl^0 Dichas
correlaciones de energía libre, establecidas en el marco de la formulación termodinámica del
estado de transición, establecen la relación de proporcionalidacl entre la energía libre estadar
de activación para un proceso dado y el cambio de energía libre estadar de la relación
global:
S^Ge# = c^• SOGe
Dependiendo del proceso que tenga lugar sobre el centro de reacción ^p toma la
forma siguiente: .
*.-Parámetro de Brónsted ^3H: establecido por BrSnsted y Pedersen1ó' de forma
empírica para las reacciones sujetas a catálisis básica, sobre la base de las represe^itaciones
del logaritmo de la constante de velocidad de las reacciones frente al pK^ de la base. En
relación con las reacciones de eliminación, representadas esquemáticamente en la figura 8
este parámetro se considera un medida de la transferencia protónica e^itre el protón unido al
carbono ^3 y la base. Se define co^no: ^
_ kB =GB •Ká
*.-Parámetro de Hammett1ó'- p: establecido de forma empírica por Harnmett en
reacciones sobre compuestos aromáticos, para los ĉuales deter»iinó una relación lineal entre
el logaritmo de la constante de velocidad y un pará^^ietro detinido sobre la base cíel efecto
de u» substituyente (S) dado sobre la constante de acidez del ácido benzóico en a.gua. En
relación a las reacciones de eliminación este pará»>etro se considera una medi.da de la
densidad de carga electrónica debido al efecto de substituyei^tes aro^náticos R sobre el átoino
de carbono /3 o el átomo de nitrógeno /3. Se define como:
log(ks) = p • Qko s
*.-Parámetro a,b ^63.195: de manera similar a co^»o se deiinieron los anteriores
parámetros, puede definirse este sobre la base de la linealidad encontrada al representar el
logaritmo de la constante de velocidad para una reacción de eliminación con diferentes
grupos salientes (X) frente al pK ^ correspondiente de dicl^os grupos saliente ŝ . Este parámetro
representa el grado de ruptura del enlace entre el átomo de nitrógeno y el grupos saliente en




Los cambios en los parán^etros que correlacionan la estructura con la reactividad
determinados experimentalmente se interpretan, tal como se representa en la figura 12,
mediante movimientos de la posición del estado de transición sobre la superticie de reacción
eil las direcciones paralela y perpendicular a la coordenada de reacción. La magnitud de
esos movimientos o desplazamier^to sobre la sirperiicie de energía depende de las curvaturas
de las superficies de energía paralelas y perpendiculares a la coordenada de reacción y de su
dirección, la cual determina, a su vez, las contribuciones relativas de los cambios de energía
paralelos y perpendiculares a la misma, cuando un sustituyente cambia la energía de uno de
los extrer»os del diagrama de la figura 12. Cualqt^ier call^bio de la posición del estado de
tra^^sición puede ser interpi-etado co^no el resultado de dos componentes. Una componente
qt^e provoca ^novimientos paralelos a la coordenada de reacción debido a que cuando un
substituyente a^r^»enta la er^ergía de «na estructura dada respecto de los reactivos o productos
represeiltados e^^ el diagrall^a de la figura 12, hace que el estado de transición de la reacción
tienda a parecerse a dicl^a estructura. Este movimier^to sobre la superficie de energía se
denomina efecto Haml^nond'^ y se representa en dicl^a fig^rra por la flecha marcada co.ino I^[.
La otra, que provoca 1»ovimientos perpendiculares respecto a la coordenada de reacción, se
interpreta sobre la base_de que si un substituyente r.ebaja la ener.gía de una estru ĉtura del
estado de transición respecto de las esquinas correspondientes a la formación neta de un
carbanión o de ui^ ión nitrenio representadas er^ el diagrama de la figura 12, hace que tal
estado de transición tier^da a parecerse a dicha estructura desplazándose hacia la esquina
correspondiente. Este moviil^iento se der^omina efecto anti-HaT»rnond157 y se repi-esenta en
dicha figura por la flecha rnarcada como A.H.
Los movi^nientos paralelos y perpendicirlares se interpretan como perturbaciones en
la inmediata vecindad del estado de transición. Como dichos movimientos sobre el diagrama
dependen de la dirección de la coordenada de reacción y de las curvaturas en la superficie
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del punto silla, tales curvaturas puéden calcularse a partir de los cambios observados
experimentalmente sobre los parámetros que relacionan la estructura con la re^^etividad
mediante unos coeficientes que fueron definidos por Jencks (loc. cr.'t.). Los coE;ficientes
directos de interacción son una medida de las interacciones entre los substituyentes y las






que relaciona el efecto del cambio en la magnitud de la ruptura del enlace C^-H ((3,^) con el
cambio del pK^ de la base catalizadora.
Por otra parte, los coeficientes cruzados de interacción son aquellos que dan cuenta
de las pertt^rbacioT^es provocadas sobre el estado de trai^sició» de un determi»ado centro de
reacción sobre otro centro de reacción, debido al efecto de ca»>bios estruct^irales o en las
condiciones experimentales de reacción, tales co^no:
p^, _
_ g pKlB
que mide el efecto^de la modificación del grupo saliente sobre la ruptura del enlacE; C^ H.
Recientes eje^nplos de la interpretación mecanicista teórica de los coeficientes directos y
cruzados pueden encontrarse en los estt^dios llevados a cabo por Lee165.'66.'6'.
Es i»>portante subrayar que los datos experimentales que caracterizai^ las propiedades
de la superficie de reacción en términos de las correlaciones de energía libre, sólamc^nte son
válidos en la proximidad del estado de transición. Por eso, si se comparan reacciones con
importantes cambios en las estructuras de las moléculas, en los sustituyentes a en las
condiciones de reacción, el modelo pierde validez. De hecho, la principal objc^ción al
modelo More O'Ferrall-Jencks es que supone que la forma del punto silla permanece
constante frente a los cambios y modificaciones sobre el substrato o sobre las condiciones
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experimentales, de manera que, estados de transición de diferentes estructuras se comportan
de la misma for^»a o dicho de otro modo, se comportan como pertenecientes al mismo tipo
de estado de transición. Si eso se cumple, los cambiós en la estructura en el complejo
activado pt^eden ser descritos mediante las segundas derivadas coeficientes de interacción
tales como pX y p,Y. Jei^cks (loc. cit. ) establece que la comprobación experimental de que
se cumple esta condición puede ser obtenida en función de la tercera derivada de los
parámetros de est^•«ctura-reactividad. Si la tercera derivada es igual a cero, es indicativo de
que la curvatura del p«nto silla no cambia sustancialmente para los estados de transición de
las reaccioi^es estudiadas. Si por e] contrario si es significativa, indica que la curvatura en
las proximicíades del p«nto silla es importa^^te y qt^e los estados de transición de las
reacciones estudiadas son apreciablemente distintos entre si.
Oricn^^iciñn de lus r•caccin».es de cI1111111nCiñn
En mucl^os sistemas orgánicos que atraviesan una reacción de eliminación, el átomo
de carbono o de nitróge^^o e^^ posición a ade»>ás de estar unido al grupo saliente se
enc«entra dóble^ne^^te substituido, de manera que cada uno de dichos st^bstituyel^tes poseen
protones en posición ^i capaces originar la for^l^ación de un doble enlace. Ya en el siglo
pasado se forrnularon dos reglas relacionando las reacciones de eliminación y la orientación
de los dobles enlaces formados. La eliminación según Hoffmann'h8 era seguida cuando se
formaba el doble er^lace respecto al áto^»o de carbono ^i ^nenos substituido y la eliminación
según Saytzeff'^9 originaba el doble enlace respecto al áto^no de carbol^o (^ inás substituido.





^ CH3-CH=C-CH3 + CH3-CH2-C=CH2
Prod. Saytzeff Prod. Hofmann
Figura 13. Esyuc^n^cc correspondi^^nte a la orienraciói^ ^le los producro,r de reaccióie de unn reacción de
eli^irr^racrói^ co^l foi•rn^rcióir de una olcf ^r^c, romn^lo de l^i r•cfere»cia a9
i
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Actualmente se interpreta que la eliminación según Saytzeff proporciona la oleiina o
la imina ^más estable termodinámicamente, mientras que la eliminaciór^ según Hoffmann la
menos estable. La orientación de las elimi»aciones depende en gran medid<^ de las
características de los substituyentes en las posiciones a y,^, del grupo saliente, de la base
y del disolvente. En sistemas acíclicos que transcurren a través de una reacción tipo E2,
cuyos grupos salier^tes no están cargados (es decir, que posteriormente salen de la molécula
con lina carga neta negativa), tienden a seguir la eliminación segLín Saytzeff. Sin embargo
cuando se trata de grupos salientes cargados, tales co^no las sales de amonio y sulfonio, se
demuestra una marcada preferencia por la orientación Hoffmann. Todas las elimi,naciones
unimoleculares presentan gran tendencia a dar el doble enlace más estable, según la
eliminación de Saytzeff.
La i^^flue»çi.a de los sustituyentes alq«ílicos sobre la orientación de las rE:acciones
bimolect^lares determina la velocidad de la elimiT^ación. Dicl^a influenciá corresponde
funda^^lentalme^^te a los efectos polares y estéricos de dicl^os substituyentes, dividié»dose los
efectos polares e^1 inductivos, conjugativos. Para una reacción E2 tipo carbaniónic;o, como
el representado en la figura 10, el estaclo de transición estará favorecido por sust:ituyentes
retiradores de carga sobre el áto^no de carbo^lo en posició^^ ^3. Para u^^a reacción E2 tipo
nitrenio, el estado de transición estará favorecido por s«stit«ye^ltes dadores de carga sobre
el átomo de nitrógeno en la posició^l a. Por tanto, e^l ausencia de los efectos de la ^base, del
disolvente y del grupo saliente, el estado de transición de una reacción concertad^i tenderá
a adquirir carácter nitrenio o carbaniónico en funció^l de la estabilización de los
substituyentes sobre los centros de reacción.
Cockerill (loc. ci.t.) mantiene que la estabilización termodil^ámica de la rea.cción de
eliminación en fi^nción de los substituyentes alquí^icos se entiende e1^ base a dos efectos. Uno
relacionado con la cesión de carga por u^^ efecto inductivo y cuyo efecto estabiliza.dor para
diversos substituyentes alifáticos crece en el orden siguiente Me < Et < i-Pro < t-But. El
otro efecto, hiperconjugativo, es debido a la cesión de carga por los enlaces C-H adyacentes
al centro olefínico o imínico10 y cuyo efecto estabilizador decrece en función de los
siguientes subtituyentes -alquilicos Me > Et > i-Pro > t-But. Ci^ando en una rea.cción de
eliminación coilcertada predo^1^i11a el caracter nitre»io del estadó de tra^ISición, los efectos
polares de los sustituyentes actLía^l favoreciendo la reacción y tie»clen a disminuir la energía
del complejo activado estabilizándolo. El efecto inductivo de los s«bstituyentes tiende a ceder
carga sobre la heterolisis del enlace C-X ó N-X y por otra parte, el efecto hiperconjugativo
de los mismos tiende a estabilizar el doble enlace en desarrollo. Sin einbargo, si una
reacción de elimi^^ación concertada transcurre a través de un intermedio con un mayor
carácter carbaniónico, el efecto hiperconjugativo de las cadenas alquí^icas sobre el carbono
en la posición ^3 es favorable, pero el efecto inductivo hace decrecer la acidez dfa protón
sobre dicllo átomo tendi:endo a desfavorecer la reacción y a aumerltar la energía del estado
de transición. .Además de los factores polares apuntados hay otros, tales c^omo los
requerimientos estéricos de los sustituyentes alquí7icos, que pueden i^npedir la apro;timación
de la base al protón en C^ desfavoreciendo la reacción.
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Si bien la orientación según Saytzeff parece quedar explicada en cuanto a que es la
más favorecida termodinámicamente, no parece tan clara la explicación de que ciertas
reacciones tiendar^ a reaccionar segtín la orientación Hofmanl^. Varios aútores han intentado
razonar este l^ecl^o. Hughes e Ingold132 sostienen que la orientación según Hoffmann se debe
al hecho de que la acidez del ^^grupo C,^-H decrece con grupos al.quílicos dadores de carga,
favoreciéndose la eliminación a través de otro substituyel^te qile posea un átomo de carbono
en posición /3 menos susti.tuido, para el cual el protól^ es más ácido, lo que se cumple cuando
se trata de reacciorles sobre substratos cuyos grupos salientes están cargados. Una segunda
explicaciór^ se debe a Bunnett"` quien establece que un grupo saliente cargado positivamente
tiende a originar url intermedio carbaniónico para el cLral l^ay una importante ruptura del
enlace C-H en la etapa determil^ante, por lo tanto, una mayor substitución disminuye la
acidez del protón eI^ (3 y favorece la eliminacióll por el átomo de carbono menos substituido.
Por otro lado, un grupo salierite ^^eutro tiel^de a favorecer la formación de un intermedio tipo
nit^^enio o carbonio que tenderá a originar la olefina más estable termodinámicamente. Una
tercera explicación se debe a Brown "'- quien ŝostiene que para una reaccióll de eliminación
.^
E2, los grilpos salientes cargados son a menlldo bastante mayores que los Ileutros, de manera
que cuanto mel^os sustittrida esté la posición en ^3^ más fácil será la abstracción del protón.
2.1I. 1Zeacciones de elimi^^acion con for-macion de iminas.
Como se indicó al principio del informe bibliográfico, las reacciones de
descomposición de N-haloaminas son reacciones de elíminación con formación de iminas.
La revisión bibliográfica de estas reacciones es el objeto de este apartado. Primeramente
se describirán de for»a resumida las principales características fsicoquímicas de estos
compuestos. ,
U ►^a ir^teresante y extensa recopilaciór^ de los estudio efectuados acerca de las
propiedades fisicoquímicas de estas especies f^re llevado a cabo por Layer en 196313. Las
iminas se caracterizan fundamentalr»ente por la presencia del doble enlace C=N. La
distancia media de enlace obtenida a partir de los espectros Raman de diversas iminas es
de 1,24 Á, algo r»ás larga que la distancia del enlace C= O de 1,215 ^1 y más corta que
la del elilace C=C que es de 1,34 Á. El radio covalente para el N= es de 0,575 Á y
para el C= es de 0,665 Á^"^'. El momento dipolar del enlace N=C es de 1.4 D para las
imir^as alifáticas, menor que el de las cetonas de 2,5 D. La energía de enlace de 132 kcal
segLín Pallner15. El método sintético más colnún de preparación de las iminas es por
reacciól^ de aldehídos y cet011as COn aminas, reacción descubierta por Schiff7ó en 1864
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y que a melludo recibe su nombre. Otra forma de obtener iminas es a partir de las
reacciones de halogenación de aminas. Las iminas son compuestos inestables que en
disolución acuosa se hidrolizan muy rápidalrlel^te dando ^ los correspondientes aldE;hídos
y cetonas"'. La presencia en la disolución de un aldehido reactivo capaz de comb:inarse
coll la amina liberada ayuda a desplazar el equilibrio de hidrólisis hacia la formación de
productos. En síntesis orgánica coll el objeto de obtener aldehídos y cetonas, ^puede .
utilizarse la presencia de formaldellido para favorecer la }^idrólisis de las iminas, ^je las
oximas y de las ar'ilhidrazonas"g. El mecanismo propuesto en la bibliografía 19^I8" para
explicar como transctlrre la hidróiisis de las iminas, consiste en ulla adición de a€;ua al
carbono del doble enlace seguida de una posterior eliminación del nitrógeno con sus
substituyentes. Jellcks156 interpretó que la reaccióll transcurre a través de una
carbinolamina con deshidratación catalizada por ácicíos, siendo la deshidratación la etapa
limitante de la reaccióll. Sin embargo en un trabajo de Reeves 'R' se illdica la posibilidad
de la formación de un interr»edio capaz de evoluciollar a través de una vía catalizada por
ácidos y por otra no catalizada. ^ ^ ^ ^^^
En cuanto a las reaciones de eliminación que conducen a la formación de irninas
subrayar nuevalllel^te su similitud coll las reacciolles de formación de olefinas a partir de
las reacciones de a,^-e111111I1ac1Ó11, catalizadas por base. De 11ecl^o, éstas fueron las
priineras reacciorles de elil»inación estudiadas, sielldo Hugl^es e Ingold durante los años
40 quielles coI1lel^zaron los estudios I1^ecanicistas. De I»allera similar han sido estudiadas
las elil11il1aciones favorecidas por bases a partir de s^IStratos viní1icos. Sin embar;;o, a
excepcióll de los estudios de las adiciones elltre grupos carbol^ilos y bases de S11iff, las
reacciones de formación de enlace ŝ múltiples entre un átomo de carbono y heteroátomos
tales como: N, 0 y S, han sido tradicionalmente mucho menos estudiadas.
A principios de la década de los sesenta se teriían conocill^ientos a nivel sini:ético
y preparativo de^ las reacciones q^Ie conducían a la formación de erllaces C=N, por
ejemplo, se conocía que las aminas sustitilidas en el Ilitrógeno por l^alógenos o gr^upos
tosilatos (haloamillas,N-tosiloxiderivados) evolucionaban fácilll^ente a ilninas25. Pe1-o de
hecho los primeros estudios mecanicistas fueron realizados por Braumann y Hi11182 en 1969
sobre las N,N-difltloralquilamillas en disol^ICióI1 acuosa de diglime, observalldo que el agua
era suficientemente básica para originar la eliminación. Sin embargo, en dicho tr^^bajo
solamente se aportabal^ datos acerca de la reactividad de los substratos, así como de los
parámetros de activación, pero sin analizar el mecanismo de la reacción. No fue hasta bien
entrada la década de los setenta cualldo colnellzaron los estudios que permit:ieran ^
caracterizar la posible naturaleza de los estados transición.
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Los prirneros que abordaron estos estudios fueron Oae y Sakuri1R3 en 1976 quienes
investigaron la formación de iminas a partir de N-benzoiloxidibencilaminas y bases débiles
en dimetilsulfóxido. Encontraron que el efecto de los sustituyentes X= H, p-CH3, p-Cl,
eran pequerios pe.ro distirlg^iibles y determinaron un importante efecto isotópico primario
de deuterio sobre C^ cuando la base era el ión Cl-. En opinión de los autores, estos hechos
reflejabar^ que tar^to el enlace entre el átomo de nitrógeno y el grupo saliente, como el
enlace entre el átorno de carbono er^ posición ^3 y el átorno de hidrógeno, participaban en
la reacción, con lo qire se trataba de un mecanismo de reacciór^ correspondiente a una
eliminación concertada.
Porsteriormente fueron Bartsch y Cho ``^a quienes en 1979 estudiaron la eliminación
con formación de iminas de N-clorobencilmetilaminas favorecidas por alcóxidos,
cornparándolas con otras reacciones hor»ólogas de elii»inación con formación de
alqtrenos1R5. Los autores er^cor^traron que la velocidad de descomposición de los sustratos
nitroger^ados era »>ucl^o más rápida que la de los correspondientes strstratos precursores
de la formación de alquenos. Esta mayor facilidad para ]a formación de un enlace mtíltiple
carbono-heteroátomo comparada con carbono-carbono fue atribuida a la menor estabilidad
entre el enlace heteroátomo-grupo saliente, a la mayor fuerza del enlace mtíltiple resultante
y a la mayor acidez del hidrógeno en C^.
Las evide^^cias cir^éticas obtenidas para dic}^as elin^inaciones estudiadas por Bartscll
y Cho para la N-clorober^cilr»etilar»ina favorecida por los alcóxidos MeONa/MeOH y t-
ButOK/ButOH que respondían a un mecanismo bimolecular presentando orden uno
respecto a la base y uno respecto a la amii^a. El r»ecar^isrno (EIcB)r^^ parecía descartable
en base al strstancial efecto isotópico de deuterio, kH/k„=6 para el sistema MeONa/MeOH
y 6,5 para el t-ButOK/t-I3utOH y eran consistentes con los encontrados previamente para
sisteinas similares por Oae y Sakuri'F^ y por Hoffman y Cadena'^' para la reacción de
elirninación a partir de Ar-CH2-NH-OSO,-C^H^-(p-NO,) er^ THF/acetato de etiloiagua.
Tales valores ir^dicaban tlila considerable r^rpt^rra del enlace C,^-H y, por lo tanto, un
estado de transiciór^ con moderado carácter carbaniót^ico. Er^ cuar^to a la diferencia entre
los mecanismos E^ y(E 1 cB);,.r se podía establecer sobre la base del efecto del grupo
saliente k^, / k,^r que presei^taba valores que oscilabar^ entre 11,9 y 10,8. Las evidencias
obtenidas a partir del efecto isotópico y de la ii^fll^encia del grupo saliente aplrntaban hacia
^rn mecanisr»o concertado.
El ar^álisis de prod^rctos dio altos rendir»iento de la imina forrnada respecto al
carbono más sustituido, lo que establecía la exister^cia de regioselectividad en la
eliminación y estaba de acuerdo con los resultados obtenidos en la reacción de eliminación
inducida por alcóxidos para los 2-halo-l-fenilpropanos y, además, sugería un estado de
trar^sición con ur^ doble enlace desarrollado. La velocidad de la reacción de eliminación
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sobre el nitrógeno resultaba 1000 veces más rápida qt^e sobre el carbono. Por otra parte,
las entropías de activación respecto a los alquenos mostraban valores similares cuando se
usaban co^l^binacio^les similares de base-disolvente, lo que en op^nión de los ^iutores
parecía indicar la evidencia de que ambas reacciones transcurrian a través de un
mecanismo com^ín. La elevada diferencia de velocidad podía interpretarse sobre la base
de los factores entálpicos (relacionados con la energía de ruptura y formación de enlaces).
Las reacciones de las N-clorobencilmetilaminas en ambos alcóxidos mostraban
resultados similares. Los parámetros de Hammett p(correlación con Q) eran + 1,5^2 para
MeONa/MeOH y+ 1,68 para t-ButOK/t-ButOH indica^^do t^n moderado c<^rácter
carbaniói^ico del carbono ^3 en el estado de transición, valores de la mis^na magnitud que
para la eliminación favorecida por alcóxidos ^a partir de los bromuros de 1-fenil-2-
propilo'R^. También los valores del efecto isotópico permanecían inalterados ^al variar la
proporción base/disolvente, tanto para el MeOH/MeONa como para el t-ButOK/t-
ButOH. Por otra parte, el efecto del ^grupo saliente k^., / k„r era »iuy parecido para ambos
alcóxidos. Estos datos si^gerían para Bartsci^ y Cl^o u» estado de transición para l.as N-
clorobencilmetilaminas con una apreciable escisión del enlace C,^-H y Nn-halógeno, un
significativo carácter de doble elllace y un modérado carácter carbaniónico, lo que
correspondía a un mecanismo concertado E2 tipo no central.
El primer estudio sistemático de ^la naturaleza del estado de trdnsición de las
reaccioT^es con formación de icninas lo realizaron Hoffman y Belfoure'gg en 1979.
Analizaron la reacción de las peróxidos de arilsulfonilo con bencilaminas en THF/a.cetato
de etilo/agua. E^^ la reacción se formaba un aducto O-sulfonill^idroxilamina, seguido por
una elimii^ación bimolecular del grupo (-OS02Ar) lenta favorecida por bases para f^ormar
la imina:
X -Ar-CH2NCH2+(Y-ArS020)2-^X -Ar-CH,NH-OS02A -Y
X -Ar -CH2NH -OSOzAr -Y+A r -CH2NH2-^
-^X-Ar-CH=NH+X Ar-CH2-N+H303S Ar-Y
En uI^ trabajo previo demostraban qLle a partir de esas reacciones se obtenía la
^ imina con gran rendimiento1R9, de mal^era que la cir^ética seguida correspondía a la
formación de la irnina. En las experiencias se varió la naturaleza de los substituyentes:
X=H ,p-CH3 ,Ill-CH3 ,p-Cl ,m-Cl ,m-CF3
Y=p-NOz, m-CF3 ,p-Br ,H ,m-N02
En todos los casos encontraror^ order^ ur^o respecto a la amina y al aducto. Los
valores obtenidos para el parál^letro de Hal^lrnett p para el carbol^o bencílico variaban
entre dos extren;os, +0,57 para el grupo Y=p-NO, y+0,84 para el Y=H creciendo a
medida que el grtlpo saliente era peor. Estos valores comparados cot^ las eliminaciones
inducidas por bases con forr^lación de estirel^os (p = 2,0 - 2,5)190 o comparados con los
que er^eontraron ,.anteriormente Bartscl^ y Cho (l.oc. cit.) para la fo1-mación de iminas a
pa.rtir de cloramiiias (p= 1,6 ) eran más bajos y mostrabar^ poca variación en funeión del
sustituyente becílico.
El efecto isotópico prir»ario variaba entre kH/k„ 4,2 y 5,0 cr-eciendo a medida que
el protón se hacía más ácido por la estabilización de sustituyentes retiradores de carga ^
sobre el C^. Los valores obtenidos eran, sin embargo, algo más bajos que los encontrados
en la reacción de elimil^ación con forlnacióll de olefinas y er^ la reacción de eliminación
con formación de iminas a partir de cloraminas, indicando que en el estado de transición
había una moderacla tral^sferencia del protón a la base.
El desarrol lo de carga sobre el grupo saliente para X=H, variando Y con los
grupos anteriormente citados, presentaba un valor del parámetro de Hammett de p=1,36
que resultaba alto cornparado con otras elirninaciones e indicaba ur1 importante desarrollo
de carga .en el estado de transición, de manera que la salida del grupo estaba
apreciablemente adelantada respecto a la transferencia protónica. Todas las evidencias
anteriores sugerían un^ estado de transiciór^ concertado que Hoffinann y Belfoure
caracterizaban como asimétrico. El enlace nitrógeno grupo sáliente estaba bastante roto
mientras que la abstracción del protón C,^-H era cornparativamente menor. En opinión de
los autores el gr^Ipo saliente r^o llegaba a desarrollar ul^a cárga neta, lo que implicaba que
la formación del enlace ^r estaba bastante adelar^tada. E] carácter asirnétrico era establecido
sobre la base de los carl^bios de enlace ya qire la pérdida del grupo saliente estaba más
avanzada que la abstracción del protón. En e] espectro de estados de transición para
reacciones bimoleculares se caliticaría como reacciones E2 tipo El. Sin embargo, con las
evidencias obter^idas I^o podían establecer er^ concreto la posición de] estado de transición
en un diagralna More O"Ferrall-Jencks similar al presentado en la figura 12 sino
tínicamente intuirla cualitativamente en algún punto situados entre la coordenada diagonal
y la esquina correspondiente a El.
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En 1986 Bartsch, Cho y Na^ngong19' reto^l^aron los estudios sobre las reacciones
de eliminación con formación de imirias de las N-clorobencilmetilaminas, cerltrar^do su
investigación sobre el efecto de las bases sobre el estado de transición cuando se i:rataba
de aminas secundarias en acetonitrilo. Las reacciones mostraban orden dos, de manera que
se descartaban todos los mecanismos excepto los bimolecl^lares. Dicho orden de re.acción
sugeríá un mecanismo bimolecular que respondía a la ecuación:
X -Ar-CL2 -N(C^ -CH3 +R2NH-^X -Ar -CL=N-CH3
^^^
siendo X= H, p-CH30, i»-Br, M-NO,, P-NO, y L= H, D.
Como bases utilizaron: piperidina, EtzNH, Bu,NH, (i-B^it),NH , PhCH,N]-iCH3.
Los valores del efecto isotópico prir»ario de deuterio y la influencia del grtipo
saliente descartaban un mecanismo EIcB. La comparaciór^ de los pará^^netros
experimentales determinados para estas reacciones coi^ las que estudiaron previame:nte en
1979 (l.oc. cit.) sobre los mis^nos sustratos catalizados por MeONa/MeOH, se rE;cogen
resumidas en la sigi^iente tabla: :
Parámetro MeOH/MéONa Bu2NH/acetonitrilo
pKa 18,3 18,3
P ' 1,58 0,96
k, j / k^ . . 6,4 8,8 ((3H= 0,41)
kc, / k ^,,. 15, 8 24,1 (^3,b = -0,41;^
^Ht kcal/mol 14,2 7,6
^S¢ ue -19,9 -45,1














0.0 -0.2 -0.4 -0.6 -0.8 -1.0
B- + R,R2CH-NX-R a,9 B- + R ^R2CH_N+_R + X-
Fi^cn•a 14. Re/^r•es'e^rtacicí^t cle los es^adt^.^' cle tre^^.cici6ir de dri^e^•.ccis ^•ec^ccronc^s de elin^iitación sobre un
dicrgrti»r^c Morc O 'Fcrrcrll-Jc^^cks.
Los puntos corresponden a las reacciones de eliminación de los siguientes
substr.atos:
^( ).- N-Cl-bencilmetilamina. Referencia'y0.
2(O).- 2-fenileti^}arens^ilfonatos en dimetilformamida. Referencia'y'-.
(^).- N-Cl-be^ici}amina. Referencia193
4(^).- N-C.l-hexilal^lina. Referencia193.
5(O).- 2-feniletilare»sulfo»atos en t-butóxido. Refere^^cia'`^9.
6(®).- N-(arilsulfoxi)hexila^nina en tetra}^idrofurarlo/acetato de etilolagua. Referencia19s
7(®).-N-(arilsulfoxi)metilbutilamina en tetra}^idrofurano / acetato de etilo / agua.
Referencia19s
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8( ®).-N-(arilsulfoxi)trifluorpropilamina en tetrahidrofurano / acetato de etilo / agua.
Referencia19s
9(®).-N-(arilsulfoxi)bencilamina en tetrahidrofurano / acetato de etilo / agua.
Referencia19S ^
10(^).-N-(arilsulfoxi) p-metilbencilamina en tetrahidrofurano / acetato de etilo / agua.
Referencia19s
11(^).-N-(arilsulfoxi) m-trifluormetilbencilamina en tetrahidroflirano / acetato de etilo /
agua. Referencia19s
12(®).-N-(arilstrlfoxi) p-nitrobencilamina en tetrahidrofurano / acetato de etilo / agua.
Referencia19s
13(®).-N-(ai-ilsulfoxi)bencilamir^a en tetrahidrofurano / acetato de etilo ^/-^ agua.
Referencia'ys
14(^).-N-(arilsulfoxi}metilbencilamina en metóxido sódico / rnetanol. Referencia''^3.
En la última tabla se observa qtie el parámet^-o de Hammett es menor pa.ra las
eliminaciones catalizadas por Bu,NH/acetonitrilo, indicando merlor densidad de carga
sobre el carbono bencílico. En cuanto al efecto isotópico, el valor para las reacc^iones
estudiadas en acetonitrilo varía coí^ las distintas bases, desde 6,6 para la piperidina. hasta
el expuesto en la tabla de 8,8. Según los aútores, este alto valor sugería una transfereTlcia
protónica importante en el estado de transición, coincidente con un valor obtenido f ►ara el
parámetro de Brói^sted de ^3H = 0,41. Para un efecto isotópico total de 6,4 obteili.do en
MeONa/MeOH, los autores estimaban una transferencia correspor^diente a^3H =^ 0,38
razonablemente si^nilar para ambos sistemas.
A partir del valor de la relación kBr / k^, = 24,1 y sobre la base de los valores de
pKa de HC1 y HBr en acetonitrilo se obtenía el valor de (3,^ _-0,41, lo que indicaba una
moderada ruptura del enlace N-C1 en el estado de transición. El resultado correspondiente
a una entropía más negativa en Btr2NH/acetonitrilo podía ser atrib^^ida parcialmente a una
mayor formación de enlace ^r en el estado de transición. Et^ cuanto a las diferf^ncias
encontradas para la eiltalpía de activación, dado que la energía de un enlace C==N es
aproximadamente 75 kcal/mol mayor que el correspondiente enlace simple C-N y que la
energía de disociación del enlace N-Cl es aproxiinadamente unas 60 kcal/mol 194, la
ental.pía de activación debía decrecer si la magnitud ruptura del enlace C^ H fuera s:imilar
o mayor que la formación del enlace ^r. Los bajos valores obtenidos de p apoyal^an la
idea de que comparativamente se desarrollaba menos carga en Bu2NH/acetonitrilo, o lo
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que es lo il^ismo, menos carácter carbaniónico sobre la base de la suposición de que la
mayoría de la derlsidad de carga sobre el carbono bencílico ya habría sido transferida entre
el carbono y el nitrógeno para formar el doble enlace, dismii^uyendo pór tanto el valor de
,^1H+. ^
^ El cambio cle la naturaleza del estado de transición con el sistema base/disolvente
era lógicarnente atrib^rido a u^^ efecto del disolvente debido a que tanto el carbanión como
el ión cloruro no pocíían estar estabilizados por el disolvente acetonitrilo al tratarse de un
disolvente ap^-ótico, mientras qLre si podían estarlo e^l ui^ disolvente prótico como el
MeOH. Esto obligaba al estado de trar^sición que se forr»aba en el primer disolvente a una
rnayor dispersión de carga con lo que se volvía rnás sirnétrico. Esta mayor simetría
implicaba una menor densidad de carga sobre C^ y una mayor ruptura C-N respecto al
intermedio con más carácter carbaniónico desarrollado en MeOH. ^
Por primera vez para una reacción de eliminación con formación de iminas se ^
disponía de datos de ,^H y,6,Ĉ qtre localizaban en concreto el estado de transición en un
diagrama de Mor-e O'Fer-rall-Jencks. Esa posición se represer^ta por el punto 1 del
diagra^na de la figLrra 14 y se encuentra ligerarner^te desplazada l^acia los reactivos desde
el centro de la coordenada de reacción y hacia 1 3 l, siendo , muy diferente de la
correspondiente al estado de transición para la reacción con formación de olefinas a
partir de ArCH,CH2X , representada en dicha figura por el punto 2, que se encuentra
desplazada l^acia la esquina carbaniór^ica. Dado que las basicidade^ de Ar0- y de R2NH
y la capacidad cle solvatación del acetonitrilo y DMF son sirrrilares, la diferencia entre
ambos sistemas estaba en la diferencia en los desarrollos de carga en los centros reactivos
en el estado de transición.
En 1986 Hoffmann y Shankweiler195 publicaron un trabajo en el que incluían
medidas de los parárnetros de Brónsted pará sistemas similares a los estudiados por
Bartsch, Namgor^g y Cl^o pero cambiando el grupo saliente halógeno por grupos
are»sulfonatos. La utilizació^^ de tales grupos como grupos salientes parecía muy
apropiada porque la s^rstitución arílica conducía a ca^»bios estruct^irales mínimos sobre
el grupo saliente, de manera que las series de ^reacciones que se estudiaran responderían
a estados de transición muy similares, condición fundamental par^ ser interpretados en
conjunto y poder situarlos como un punto singular en los diagramas de More O'Ferrall-
Jencks. ^
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Efectuaron el estudio de dos sustratos, 1a.2-hexilamina y otro aromátic:o y la
bencilamina. Para ambas aminas el grupo saliente era un arilsulfonato. La reacc;ión se
representa como: _
R1R2CH-NH-O-S02-Ar + B - ► R1R2C=NH + BH+-03-SAr
siendo (a) R, = C6H5 y R2 = H y sie»do (b) R, = C4H9 y R, = CH3.
Como bases utilizaron:^ N-acetilpiperacina, morfolina, tetrahidroqL ►inona,
tetrahidroisoquinolina, piperidina, y pirrolidina. En cuanto a la ruptura C^-H encontraron
para lá"bencilamina el parámetro de Brónsted era (3H=0,30 mientras que .para la
l^exilamina era ^3H=0,22. Para el grupo saliente variando los sustitt^yentes sobre el grupo
arilsulfonato encontraron para la bencilamina la influencia del grupo saliente proporcionaba
un valor de ^3,^'`'` =0,48 mientras que para la hexilamina ^,^^'` =0,62. Estos datos
indicaban que para el substituyellte dador de carga por efecto il^ductivo sobre el C^3i la 2-
hexilamina, el estado de transición se desplazaba hacia el carácter E1, mientras que el
grupo aríZico favo.recía un estado más concertado. Estos resultados los compararon c,on los .
cor.respondientes a las reacciones de eliminación de olefii^as en los fe^liletilarensLilfor.^atos196
sustituidos sobre el fenilo, para los que se obtenían va]ores de (3,ó^'` de 0,41 para p-CH3,
0,36 para H y 0,31 para Cl, de n^ievo se observaba q^lé a,ó'`^` decrecía a medida que el
substituyente preser^taba ^nás tendencia a retirar carga. Al no disponer del valor de ^3H
para los s^istratos arensulfonatos, úsaron el correspondie»te para al bromuro de feniletilo,
^x = 0,54.
En el diagrama More O"Ferrall-Jencks de la figura 14 las posiciones de los
s«stratos que originaban i»linas ecorresponden a los pui^tos 3 y 4 con lo que se encu.entran
en la zona compre^^dida entre la diagonal y la esquina correspo^^dietlte a la formaci ĉin neta
de un ión nitrenio,. estando la bencilamina situada más cerca de la diagonal central que la
hexilamina, o lo que es lo mismo, mostraba t^n carácter E2 más sincrónico. Por su parte,
los sustratos homólogos que originaban olefnas, representados en la figura 14 por el. punto
5, están situados en la zona comprei^dida entre la diagonal y la esqL^ina corresporqdiente
a la formación neta de un carbanión. Esto indicaba que para un mismo grupo saliente las
distintas posiciones sobre el diagrama More O"Ferrall-Jencks depe^^dían por una parte de
la naturaleza del doble et^lace en desarrollo, siendo el doble enlace carbono-carbono
manifiestamente diferente a al doble enlace entre carbono-nitrógeno y por otra del efecto
de los sustittiyentes sobre al CR contiguo al átomo de N o C tinido al grupo salient.e.
En 1988, Hoffmann y Shankweiler'y' volvieron a a^npliar este tipo de estudios con
grupos salientes arensulfonatos en un trabajo en el que determinaron las características de
los estados de tra^^sición y las posiciories en un diagra^na More O'Ferrall-Jencks de siete
aminas con distinta sustitución sobre el C^ y 5 grupos arensulfonatos unidos al nitrógeno
con distinta sustitución sobre el anillo aromático. Como bases utlizaron: pirrolidina,
pipericíina, tetrallidroioquinona, morfolii^a y N-acetilpiperidina y se efectuaron en una
mezcla de THF ac«oso/acetato de etilo.
Las posiciones sobre el diagrama More O"Fer^-all-Jencks se mt^estran en la figura
14 por los puntos 6 al 12 e indican que todos los sustratos estudiados estaban situad^s en
la zona comprendida entre la diagonal y la esquina correspondiente a la formación neta
de un ión nitrenio, 1»ostrando por tanto una clara naturaleza E2 con tin carácter E1
variable, dependie»do de la estri^ct^ira de la rnolécula de la forma q^le a continuación se
detalla. El grupo de sl^stratos co^^ sustitúyentes alql^ílicos sobre C^, representados por los
puntos 6, 7 y 8, correspondían a estados de trar^sición muy similares donde la rupt^ira del
er^lace N-grupo saliente arensiilfo»ato era el efecto i»as sobresaliente, con valores de
grado de ruptura entre un 49-55 %, mientra^ que para la abstracción del protón se
obtenían grados de ruptura sensiblemente inferiores, entre el 22-24 %. El hecho de que
los res^iltados para los disti^^tos s«stit«yentes fueran »>uy similares parecía .indicar que el
efecto inductivo sobre CQ no j«gaba ^in papel iT»portante en las propiedades del estado de
transició». La introclucción de uno, dos grupos alqi^í7icos o de un grt^po que favoreciera
la retirada de carga sobre el átomo de carbono en posición ^3, como el trifluormetilo, no
l^acía variar la posició» del complejo activado e^^ el diagrama More O"Ferrall-Jencks.
La introducción de grupos aramáticos como sustituyentes en CQ desplazan los
estados de transición del dicho diagrama en la direcció^^ perpendicular a la coordenada
diagonal y hacia la esq«ina EIcB, tal y como se muestra en los puntos 10 y 11 de la figura
14. Crecía, pues, la abstracción del protón en el complejo activado a un 30-35 %, valorés
mayores que para los sustituyentes,alquílicos y por otra parte la pérdida del grupo saliente
estaba me»os avanzada (42-49%) que para el caso anterior. De nuevo todas las posiciones
sobre el diagrama More O"Ferrall-Jencks obter^idas para los tres sustratos aromáticos
estudiados eran indistinguible.s, lo qt^e volvía a i^^dicar la i^^dependencia del efecto
inductivo sobre C^.
Sin embargo, la introducción de un grupo p-nitrofenilo sobre el anillo aromático
unido al CQ si que modificaba el estado cle transición, como se observa por la posición
del punto 12, convirtiéndolo casi en sincrónico con una abstracción del protón del 43 %
y una ruptura del grupo saliente de 41 %. La estabilización por resonancia con el grupo
arí`lico de la carga i^egativa en desarrollo sobre el Ca era responsable de este efecto.
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Sobre la base de estos resultados, se deducía que la naturaleza de la sustitución
sobre el C^ afectaba tanto a la abstracción del protón como a la ruptura de enlace N-grupo
saliente, pero los efectos inductivos de las cadenas late^-ales sobre C,^ no parecían influir
en las posiciones del estado de transición sobre el diagrama More O'Ferrall-Jencks, hecho
que se interpretaba en relación a la naturaleza del co^^iplejo activado en ^el cual había poco
desarrollo de carga sobre CF co^no para que el efecto inductivo pudiera influir
apreciablemente. Hoffinann y Shankweiler establecían que como norma general para este
tipo de reacciones, aquellos sustratos cuyos enlaces N-grupo saliente fueran débiles o
sustratos con grupos no conjugados unidos al C^ y con condiciones de réácción tale:► como
bases débiles y/o disolventes polares capaces de estabilizar la carga negativa en des;^rrollo
sobre el nitrógeno, esas reaccioi^es de eliminación tendieran a transcurrir a través de
mecanismos concertados con mayor o menor carácter E1, parecido al ión nitrenio. Por
el co^itrario si sobre el C^ hubiera grupos conjugados que pudieran estabilizar la carga
positiva eii desarrollo, pobres grupos salientes y condiciones de reacción tales como bases
fuertes y disolventes poco ^polares, favoreceríaii ^los estados de transición con mayor
carácter concertado tipo sincrónico e incluso apuntaban la posibilid'ád de ^ estados de
transición con un cierto carácter EIcB tipo carbanión. ,
En 1987, Cho, Maeng, Yoon y Kii»19R continiiaron el est^idio de las elimiilaciones .
realizado en 1986 por Bartscl^ y Ci^o sobre las N-clorobe^^cila»^i^^as a^llpliándolo a las N-
clorobencilalquilaminas con el objeto de comprobar la existencia de efectos estéricos en
las reacciones de eli»>i»ación. La existencia de efectos estéricos e i^^ductivos por p;^rte de
los substituyentes en las reacciones de eliminacióll coi^ formación de oletinas l^ab^ía sido
motivo de discusió^l desde los años^ cincuenta. Brevemente plantearemos el origen y estado
de dicha controversia.
Brown199 en 1956 estudió las reacciones con formacicín de olefinas para los
sustr.atos del tipo: R-CH2-C(X)-Me2 y R-CHZ-CH(X)-Me, siendo el grupo saliente (X)
igual a: Br, I, OTs, S.+-1vIe2 , SO,CH3 , N+Me3i concluyendo que lós efectos estéri.cos de
los grupos alquílicos eran los responsables de la velocidad y orientación en las reacciones
El y E2. Posteriorme^Ite Ingold et a1.200 propusieron que era^^ los efectos induc^tivos y
electroméricos de los substit^iyentes los que dominaban las reacciot^es de eliminación tipo
E2 sobre los substratos del tipo R-CH2-CH2-X siendo el grupo saliente (X) i^;ual a:
S+Me, y N+Me2 y qLie en este caso los efectos estéricos eran insigliificantes, e:xcepto
cuando el grupo alquílico fuera muy grande. Posterior^nel^te C}^arton201•202•203 examinó las
reacciones de eliminación co^l formación de alquenos media»te las correlaciones cíe Taft
modificadas y enco^^tró buenas correlacio»es e»tre ]a velocidad y los parámetros estéricos
que él mismo definió. Pero determinó que si se i»cluían los efectos electrónicos de los
substituyentes alquílicos, no se encontraba correlación entre la estructura y la react:ividad.
Esto parecía refutar la conclusión de Ingold y apoyar la posición de Brown.
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De los est«dios de Charton se deducía que para investigar el efecto de los
sustituyentes alq«ílicos sobre las reacciones E2 era ^^ecesario l^tilizar un sistema en el que
los requerimientos estéri.cos pudieran ser variados sii^ afectar a los requerimientos
electrónicos, lo que sería posible si se variaran los sustituyentes alqL^^licos sobre el átomo
ell posición a en lugar de en posición ^3 como hicieron Ingold y Browl^. En este sentido
procedieron Cho, Maeng, Yoon y Kim. Las reaccior^es estudiadas por los autores
respondían al siguiente esquema:
MeOH
X Ar-CL2-N(Cl)-R + Me^Na -^ X-,4r-CL=NR
siendo :
R= Me, Et, i-Pr, t-Biit, sec-But.
X= H, D, p-CH3, m-N02 , m-N02.
L=H,D.
Los resultados obtenidos se muestran resumidos en la siguiente tabla:
R p (Hammett)) k,.{ / kD OH ^ kcal/mol ^S ^ ue
Me ^ 1,58 6,4 14,2 -19,9
Et 1,52 5,1 14,9 -18,8
i-Pr 1,47 3,0 - 16,9 -16,2
t-But 1,36 2,8 20,7 -6,2
Se observaba qL^e la velocidad de reacción decrecía sistemáticamente con el
volumen de los substituyentes, con lo que las representaciones de Charton (loc. cit.)
presentaban una dependéncia lineal. Suponiendo que dichos substituyentes hacían variar
poco las características del enlace N-Cl y del el^lace C=N, las diferencias de velocidad
parecían atribuibles única^nerlte al efecto estérico de los mismos, apoyando las
conclusiones a^^teriores de Brown y de Charton. Habría dos posibilidades por las cuales
el efecto estérico del grupo alquíZico pudiera operar en esas reacciones. Una, sería que si
procedieran vía estados de transición-aT^ti, co^»o se indica en la figura siguiente, un
sustit«yente más vol^imil^oso podría impedir el acerca^niento entre la base y el enlace C^
H, de manera que esti^viera menos ^-oto y se desarrollara un menor carácter ^r en el estado
de transición. De forma alternativa, la reacción podría proceder a través de un estado de
transición parcialmente eclipsado, capaz de rebajar la interacció^^ desestabilizante entre el
grupo alquílico y la base.
_7^_
Figur•n IS. Pr•o^-ecciorres de Ne ► ti^rrrcrn pnrcc In po.ciciá^r cnrti (izcJuier•dn) o ecliJ^sncln (der•echn) ú'e los
estnrlos de tr^rrrsicióir de lns re^rcciorrc^s de eliminnci^^rr, torrrndn de In rcfere^rcin 19R
Los autores determináron que al aumentar el tamaño del sustituyente dismi:nuía el
parámetro de Hammett p lo que indicaba que disminuía el carácter carbaniónico,
manteniéndose esa nlisma tendencia para el efecto isotópico. Esos resultados p^^recían
apoyar un estado de transición e^1 posición anti. Ei1 cuai^to a la posibilidad parcia:lmente
eclipsada, los valores del efecto isotópico debierail de ser constal^tes, ya que en c ►pinión
de los a^itores el cambio del gr^ipó alquí^ico debía de afectar poco a la naturalez^^ de la
transferencia protónica. Por otra parte, en cuanto al parámetro de Hammett p, cíehería
crecer con grupos más volu^ninosos porque la pósiciói^ eclipsada desfavorecc^ría la
forrnación del enlace ^r debido al me»or solapa ►niento de los orbitales p entre el C^^ el N,
de forma neta habría menos transferencia de carga entre ambos átomos, lo que aumentaría
la carga sobre C^ y, por lo tanto, aumei^taría los valores de p.
Era de espérar^ que ^H^ tanto para la posició^^ anti co^»o para la eclipsada creciera
al hacerlo el voli^men de los substituye^ites, esto se debía a que para un sustituyen.te más
voluminoso habría menos enlace base protón y, por lo tanto, menos formación de enlace
^r o dicho de otro modo, cuanto más vol^iminoso fuera el sustituyente más energía se
requeriría para formar el enlace ^r debido a las repulsiones de van der Waals entre el
enlace llidrógeno del carbono en posición (3 y la base y el átomo de nitrógen;o y su
substi.tuyente. En cuanto a la entropía de activación, para el estado de transición en
posició^l ánti, ^S ^ debería crecer con grupos más voluminosos porque habría menos
asociaciór^ entre la base y el protón del átomo de carbono en posición ^3, pero ;para la
posición parcialmente eclipsada la entropía de activación debería disminuir con grupos más
^ voluminosos porqt^e se requeriría una mayor reorganización del disolvente para solvatar







^ En 1989 Cho2`^ repit.ió el mismo trabajo pero utilizó como bases la metilamina y
^ 1d
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R p(Hammett)) kH / k^ ^H ^ kcal/mol ^S ^ ue
Me 0, 83 7, 6 6, 8 -46, 8
Et 0, 77 6, 6 7, 2 -46, 6
i-Pro 0 60 5 3 48 -43 0,
^_:{ , , ,
t-But 0,41 - 3,2 10,7 -37,7
•











R p(Har» n^ett)) kH / kr, r,H ^ kcal/mol ^S ^ ue
Me . 0,92 7,8 7,4 -43,4
Et 0,86 4,1 7,9 -43,0
i-Pr. 0,80 ^ 3,9 8,9 -40,9
t-But 0,41 1,6 11,8 -35,5
^
^ Al igual que en el anterior trabajo se observaba para ambas bases que a medida
` que el sustit^ryente era más voluminoso había cierta interacción `entre la base y el
^ sustit^ryente alqirí7ico lo que dis»iinuía los valores del efecto isotópico y de los parámetros
^ de Hammett indicando menos desarrollo de carga negativa sobre el carbono bencílico Ca.
^ Las entalpías de activación crecían con el tamario del sustituyente porque en el estado de
^ transición I^abía n^enos transferencia protónica y menos formación de enlace ^-. En cuanto
^ a la naturaleza de las bases, los valores de ^H^ y ^S^ indicaban que con una base más











En^ 1989 Bartsch y Cho20S estudiaron las reacciones de eliminación de N-halo-N-
metilbencilaminas en MeONa/MeOH y t-ButOK/t-ButOH variando los sustituyentes sobre
el átomo C^. Corno en todos los anteriores trabajos, observaron que las cinéticas se
ajustaban a un orden dos lo que indicaba un mecanis^rro bimolecular que, sobre la base de
los efectos isotópicos encontrados: 4,4 a 4,5 y de la influencia del grupo saliente: 7,9 a
28,8 descartaba los mecanis^nos (EIcB )feV y(E1cB);,.r. Los resultados obtenidos indicaban
que el carácter carbaniónico y la ruptura del enlace C;^ H crecía al variar el sustituyente
en el orden: Me < H< Ph, mientras que la ruptura N-Cl lo hacía en sentido inverso.
Razonaban estos cambios de una forma cualitativa sobre un diagrama More O"F'errall-
Jencks en relació» a Lrn estado de trar^sición cuya posición era ya conocida y que
correspondía a la bencilamina, concluyendo que para los tres s^rstituyentes los meca^^ismos
eran tipo E2 centrales y que el substrato con el grupó fenilo en C^ se desplazaba el estado
de transición hacia el tipo EIcB mientras que el grupo metilo lo hacía hacia el tip^o E1.
Finalmente en 1989 Hoffmann, Bartsch y Cho206 publican un Líltimo trabajo que
sintetiza de todos los anteriores estudios que se han descrito. A modo de resumen
establecen las siguientes conclusiones:
1.-Las N-cloro-N-metilbencilaminas reaccionan a través de un mecanismo E2
sobre la base de que: (a) son reacciones bimoleculares, (b) los parámetros de Hammett
muestran que ei1 el estado de transición la dei^sidad electrót^ica crece en el CQ y(c) se
observa un sustancial efecto isotópico pri^nario de deuterio y ul^ notable efecto del grupo
saliente. Respecto a sus homólogas, las olefinas, las clorometilbencilaminas son mucho
más .rápidas, del orden de 10`^ veces, efecto atribuible ur^ valor significativamente mer^or
de ^Hf, interpretado sobre la base de que el enlace N-CI es 24 kcal/mol más débil qtie
el enlace C-Cl y que el doble enlace resultante N=C es 10 kcal/mol ^nás fuerte quf; doble
enlace C=C. Por otra parte, comparadas con las olefinas, las N-clorobencil;^minas
muestran valores ^nenores del parámetro de Hamrnett lo que indica que en el estado de
tra»sición hay menos desarrollo de carga debido a que está adelantada .la formación del
enlaĉe ^r. Todas estas evidencias indican que las N-clorobencilaminas tienen un carácter
próximo a E2 ce^^tral más alto que las olefinas que tienen rnarcado carácter E1cB.
2.-La variación de los sustituyentes sobre el nitrógeno modifica la naturalc^za del
estado de transición. El efecto estérico conduce a velocidades de reacción menores por
interacción de dichos grupos con la base abstractora del protón en Ca. La eliminación se
produce en posición anti, descartándose la posición parcialmeilte eclipsada.
3.-El sistema base/disolvente es capaz de r»odificar el estado de transición.
_S0_
4.-En cuar^to al grupo saliente, la velocidad de reacción sigue el orden Cl < Br <
arilsulfóxidos, mientras que en las reacciones con formación de alquenos, el Br y los
arilsulfóxidos rnuestran velocidades similares, en lás reacciones ^con forrliación de iminas,
el enlace N-arensulfóxido es unas 30 kcal/mol menor que para el Br, originando una
apreciable diferencia de velocidades. La sustitución sobre los grupos arilsulfóxidos
originan cambios en los estados de transición de las reacciones, qi^e van desde E2 central
hasta E2 tipo E1.
5.-Los estados de transición permiten ser caracterizados sobre la base de los





































w 3.1.-Reacf.ivos ^prepat•ación de las disoluciones
•
•
• ^^ Pre^arnción. ^le l.as disnl.ucinnes de h.ipocl.nrit.o sórlico: el hipoclorito sódico se
^ obte^iía haciendo pasar una corriente de gas cloro a través de una disolución de









^ El 1lipoclorito sé'^'preparaba en l^na vitrina de gases, añadiendo gota a gota y
• 1 , , ., .
•
•
entamente acido clorhldnco concentrado desde un embudo de pres^on compensada a
un balon dc, dos bocas de fondo redoildo en donde se encontraba el permanganato




• 2KMn0 +16H++16C1 "-^2Mn+'+SCI t +8H 0+2K++6Cl-
El balón estaba conectado por una de s«s bocas a un frasco lavador que contenía





^ CI,+Na ++OH--^HOCI+CI -+Na +
• "
•
• y . -
• ^




^ El cloro que no reaccionaba se conducía a t^-avés de una goma a un desagiie. La
^ disolución alcalina de l^ipoclorito se guardaba en la nevera en L^n frasco color to acio,
• . P











Antes de efectuar una serie de experiencias se valoraba una alícuota de la
disolución espectrofotométricamente según el procedimiento propuesto por Hu;^sain,
Trudell y Repta'. Para ello se media la absorción U.V. a una longitud de onda, de 292
nm., determinándose la concentración a partir del , coeficiente de absortividad molar
E292 = 350 ± 2 a pH > 12.
La determinación del coeficiente de absortividad molar se realizó valorando t^na
disolución de hipoclorito sódico frente a tiosulfato sódico de conce^ltración conocida2,
obteniendo así la concentración analítica de hipoclorito y a continL^ación midierido la
abso.rción de una serie de diluciones, de manera que se cubrió el interva.lo de
concentración de }iipoclorito en la que habitulameilte se trabajaba. La recta de calibrado























[NaClO^ • 103 / i^
Figc^,-a 1. Ley de Lanrhej^t - Bcer para el hipoclorito só^lico, pH= 12,5.




Disnl.uci^nes de h.inobromito s^dico: el hipobromito sódico se preparaba
directar»ente dillryendo una porción de Brorllo reactivo calidad analítica Merck en una
disolución alcalina de l^idróxido sódico. La disolución preparada se guardaba en la
nevera en frasco de color topacio y se renovaba cada dos días. Al igual que el
hipoclorito sódico, antes de cada serie de experiencias se diluía una alícuota de esta
disolución alcalina y se valoraba espectrofotorl^étricarnente determinando la absorción
U.V. a la longittrd de onda de 330 nm. La concentración se obtenía a partir del
coeficiente de extinción molar E330 = 324 M-`crn-' ^3^
Di.snlcr.cici^.es Cl^ A/^111^C1S : para este trabajo se han usado las siguientes aminas
secundarias:
*.-Dimetilamina hidrocloruro (DEi^^IETA):SIGMA,ref.D-2772.
*.-Dirnetil d6-an^ina hidrocloruro (DEMETADEUT):ALDRICIl,i•ef.27-946-3.







^`.-3,3 ^-Iminodipropionitrilo (IMINO):ALDRICH, ref.31, 730-6.
Previamente, antes de efectuar las experiencias, se deterrninó la riqueza de dichas
aminas en cuanto al contenido en arnina secunclaria y el cor^tenido de posibles aminas
primarias y terciarias, así como el contenido en agua. Estas determinaciones se
realizaron mediante valoración potenciométrica en ur^ di ŝolvente r^o acuoso mezcla d^
etilenglicol y alcohol isopropí^ico^ (en relación 1:1) frente a trr^a disolución de ác.ido
cl.orllídrico preparado en el rnismo disolvente. Este sisterna resultó Inuy útil porque,
dado ql^e las aminas son bases débiles, el purlto final de la valoración se pone de
manifiesto corl mayor clar.idad que en un disolvente acuosos. La dete.rminación numérica
del punto fir^al de la valoración se efectuó analizando los datos experimentales de las
potenciometrías mediante un programa escrito er1 BASIC q^re calculaba automáticamente
el punto final por interpolación lineal en el cambio de signo de la segunda derivada de
la curva obtenida 6.
Para obtener la riqueza de las a^^linas, se efectuó la valoración del contenid.o total
en amina. Posteriormente se determinó el contenido en aminas sect^ndarias y terc:iarias,
convirtiendo la posible amina primaria presente en una base de Shifft por reacc:ión de
ésta con aldehído salicilico y val.orando potenciométricamente las aminas restantes. A
continuación, se determinó el contenido en aminas terciarias, por conversión de la
amina primaria y de la mayoritaria secundaria a amidas, mediante la reacci^ín con
anhídrido acético y posterior valoración potenciométrica frente a ácido clorhídrico. Una
vez conocido el contenido en amina total, en amina primaria y en amina terciaria, la
amina secundaria se determinó por diferencia. En todos los casos el conten.ido en
aminas primarias y terciarias fue despreciable.
Dado que las aminas con las que se efectuó el trabajo era^l muy higroscópicas, se
determinó el contenido en agua. Esta deterlninación se efectt^ó mediante un valorador
automático marca Metrom-Herisau sobre la base de la reacción de Karl-Fisher
modificada, usando como disolvente metanol anhidro y ácido salicíl.ico'. Finalmente,
una vez conocidos estos pará^netros, las disolucio^^es de las a»Zinas se prepararon por
pesada directa y posterior valoración de las mismas. Preparadas y determinacías las
concentraciones, se conservaban en la nevera.
Disclucicnes ^.nrn. el. a.luste de l.a. fi.^ej-zcr iónicu..• como electrólito de fondo se usó
perclorato sódico o cloruro potásico, que^ se preparaban por pesada directa de los
reactivos secos después de mantenerlos en un desecador cerrado a vacío 11ast:a peso
constante. ^
Disol.uciones re,^ulador^ns: para cubrir el intervalo de trabajo entre pH 4 y 12 se
usaron diferentes disoluciones reguladoras que se prepararon por pesada directa de los
reactivos comerciales. Los reactivos usados fueron:
*. -Acido acéticó, PRÓBUS, calidad p. a.
*.-Acetato sódico, MERCK, calidad p.a.
*.-Hidrógeno carbonato sódico, MERCK, calidad p.a.
*.-Carbonató sódico, MERCK, calidad p.a.
*.-Hidrógeno fosfato disódico, MERCK, calidad p.a.
*.-Dihidrógeno fosfato potásico, MERCK, calidad p.a.
*.-1,1,1,3,3,3,-hexafluorpropan-2-ol, MERCK, calidad p.a.
*.-Trifluormetanol, MERCK, calidad p.a.
*.-Hidróxido sódico, MERCK, calidad p.a.
*.-Hidróxido potásico, MERCK, calidad p.a.
_gg_
1Zenctivns rc^sta.j^^e,s: el resto de los reactivos utilizados, como el NaOH, el HC104,
el I{OH, etc., fueron todos Merck calidad p.a.
3.2. -IIlSt[•u^^lental utilizado
Erl el seg«i^»iento espectrofoto^^létrico de las reacciones de descomposición, se
t^tilizaron dos espectrofotó^l^etros ^ ► itravioleta-visible. Un equipo Beckman; Mod. DU-
70 »>onol^az, eqL ► ipado con «n carro portac«betas termostatado con capacidad para seis
cubetas; 1^abit«al»>ente se trabajaba con cinco cubetas y se usaba la pósición de la sexta
para registrar la lí^^ea base que posteriorl»ente se restaba. El otro espectrofotómetro fue
un "Diocíe Array Milton Roy 3000" equipado igualmente con un carro portacubetas.
Los espectrofotómetros estaban conectados a sendos termostatos que permitían la
rcgulación de la temperatura con una precisión de ± 0,1 °C. Ambos aparatos disponían
de softwa^-e para la transformación de los datos obtenidos en ficheros coi»patibles con
los distit^tos progra»>as usados en los ajustes. Las cubetas t^tilizadas eran de cuarzo de ^
forma prismática, 1 cm de camino óptico y 3,5 ml de capacidad. Para el análisis de
productos se utilizó un espectrofotómetros de doble haz, Perkin-Elmer Mod. 124, así
como un cromatógrafo de gases He^vlett-Packard Mod. 5890 y un espectrógrafo 'de
n^^asas Hewlett-Packard Mod. 5970 B.
El seguimiento de las reacciones de formación se realizó en un espectrofotómetro
de flujo dete ►lido ^1^arca HI-TECH SCIENTIFIC modelo SF-61 eqilipado con un sistema
de teriliostatació^^.
Las medidas de pH se efecttiaron con un pH-metro Crison modelo 506 y un
electrodo de vicirio M-7598 que permitía una exactitud de ± 0,02 unidades de pH.
Dado que e.l electrólito de fondo usado mayor.itariamente en el trabajo cinético fue
NaClO,;, para evitar la precipitación de perclorato potásico sobre el punto de unión
líquida se usó NaCI en l^igar de KCl como electrólito en el electrodo de referencia. El
calibrado del electrodo para valores de pH en la zona ácida se efectuó mediante
disoluciones reguladoras comerciales al efecto ui^a de pH 7.0 ± 0.01 a 25°C a base de
tampón fosfato y otra de pH 4.0 + 0.01 a 25°C a base de tampón ftalato. El calibrado
para valores de pH en la zo^^a básica se efectuó con el mismo tampón de pH 7 y otro
de pH 12.0 a 25°C a base de tampón glicina
-89-
3.3.-Est.udio espect.ro r^ áfico
Los espectros del cloro en sus diferentes forl^^as en disolución acuosa se muestran
el^ la siguiente fig«ra:
%^ ( ^►1 ^I Ĵ ^^
Figurn 2. Especn•os cle ahso ►•ciói^ U. V. dcl clv^•o gas, cloro e^i tlisolcrció^^ acuosa, áci^lo hipocl^^roso y
Clj, obre,lidos por Zin^n^erma^r y Sn•ong, ta^^ados de l^ refere^r.cia8
Los espectros de absorción U. V. de los reactivos: disoluciones de amina,
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Fiscr ►•a 3. E.SPecn•os U. V. ^lc absorciún ptu-n :
^Ncr CIOJ = 2. 9• 10-{ M, ^NaBrOJ = 3. 6• 10^^ M, [DEMETAJ = 0, 01 M.
Puede observarse qtie el i»áximo de absorción para el hipoclorito sódico está
situado en tor^^o a 292 nrn. Coi^1o se indicó anteriormente, ésta es la longuitud de oñda
usada para la determinación de la conce^Itración de dicl^a especie, mediante medida
espectrofotométrica. Por otra parte, el máximo de absorción para el }Iipobromito sódico
se encuentra desplazado respecto al hipoclorito y se sittía en torno a 330 nm. Los
espectros de absorción para todas las aminas usadas son similares al presentado para la
dimetilamina en la figt^ra anterior _y no prese^ltan absorción significativa por encima de
240 nm.
Estudio es^ectro,grkfico ^le N-Cl.orarninas:
Los espectros de absorción para las N-cloraminas muestran un máximo a una
longitild de onda en torno a 262 nm. Se ha coi»probado que este máximo es
independiente dei valor del pH y permite el registro de variaciones de absorbancia
apreciables. La aplicación de un método espectrofotoii^étrico para el seguimiento de una
reacción química sólo es posible si la aparición de un intermedio o producto o la
desaparición de algún reactivo lleva asociado un cambio apreciable de absorbancia del
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Fi.gura 4. Di.rminució^t tle la absorba^icin e^x 1^ reaccró^r
^le descor^rposició^r. ^le la N-CI-DEMETA.
^N-CI-DEMETAJ=2,8•10^3M, [NaOHJ=2 M.
Tienrpo: 1 espectro cndn 10 nri^iutos.
320
En la fig^ira se observa como va disminuyendo la absorbancia con el tiempo a
medida que desaparece la N-C1-dimetilamina. Para todas las N-cloraminas estudiadas,
la reacción dé formación como la de descomposic.ión, se ha seguidó a 262 nm. Por otra,
parte la posición del máximo de absorción para estas especies está desplazado respecto
al del hipoclorito, lo que permite comprobar que todo el hipoclorito reacciona con la^
amina para formar la correspondiente cloramina.
Dc^ter•^^^inaciñr^. cle l.^s c^eficientes ^le n.bsnritviclnd mol.nres ^u.r^^ l.ns N-cl.ora.min.as:
Se han determinado los coeticientes de absortividad molar para las diversas N-
cloraminas en todo el intervalo de pH en el. que se ha efectuado el estudio cinético. Un
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Frsura S. Ley de Lan^bert-Beer p^rra ln N-Cl-dime^ilar^iiila.
(Nn OHJ = 1, 0 M.
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A continuación se exponen los resultados obtenidos para de los coeficientes de
absortividad molar a^262 en unidades E26Z / M-'cm-', para las distintas N-cloraminas en
todo el intervalo de pH, que se estudia en la presente memoria:
N-CI-Dielila.nti^ta
[NaOH] _ .1 M 293 ± 3
[NaOH] =O,SM 290±4
pH=12 294±2
pH =10 295 ± 3
pH=7 289±3
pH =4 292±4
Valor medio= E,h2= 292±5
N-Cl-lVletiletilamina
[NaOH] =2M 298±4
[NaOH] =1 M 304 ± 3
[NaOH] =0,1M 298+4




Valor medio= E262=301 ±5
N-CI-Dirnetilamina
[NaOH] =2M 306±2





Valor medio = E262 = 311 ±5
N-CI-Diisopropilamina
. [NaOH] =2M 259±3
[NaOH] =1 M ^ 261 ±2
[NaOH] = 0,1 M 253 ± 4






[NaOH] =2M 289±4 [NaOH] =2M 342 ±3
[NaOH] =0, lOlVi 291 ±5 [NaOH] =1M 346±2
pH=12 287±3
Valor medio= E262=289 ±6 Valor medio= E262=344±4
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Puede deducirse de los resultados at^teriores que, dado que el coeficiente de
absorción molar es independiente del pH, existe predominantemente un única especie
en todo el intervalo de pH estudiado.
Coi»o se verá i»as adelante, para la utilización del método de a^iálisis cinético por
velocidades iniciales es preciso conocer, no sólo el coeficiente de absortividad molar
de las clora^ninas, sino también el coeficiente de absortividada molar de los productos
de reacción. A este efecto se realizó un estudio similar al ai^teriormente expuesto. Los
coeficientes de absortividad molar residuales a tie^^^po infinito son:
_:.







EStUC^In ('.S^('.C'Ci'0^^7'<!flCn CÍ('. N-Bl'n1^1Cli^^ll^Cl:S:
Las N-bromaminas preser^tan un máximo a L^na longitud de onda de 298 nm,
sensiblernente desplazado respecto a las corresponcíie^^tes N-cloraminas. A continuación





Figc^ra 6. Disnrinució,r de la absorbnncia en la rencció,r ^le
tlesca,rposició,r de lo N-Br-DEMETA.
(N-B,--DEMETAJ = 4, S• 10^ ^ M, ĵNn OHJ = 2 N1.
Tienrpo:l espect ►-o ca^la 2 „ri,ru^os.
400
3.4.-]Pe•eparación de las mezclas de reacción.
Reacc^nnes ^le f^»^7acr.'ón de N-haloan^inas.
Dado que el equipo de mezcla del stopped-t^ow consta de dos jeringas, la
distribución de reactivos en cada ui^a de ellas era la siguiente. En una se añadía el
substrato a clorar, la amina, el electrolito de fondo y la disolución reguladora y, en la
otra la disoluciór^ de hipoclorito de concentración conocida. Ade^nás del agente
clorante, esta jeringa contenía el el.ectrolito de fondo y la disolución reguladora. Las
reacciones se ]levaron a cabo de manera que las concentraciones de la disolución
reguladora y del electrolito de fondo fueran iguales eil ambas jeriilgas.
Aj«stada la lor^gitud de onda U.V. a 262 nm y efectuado el calibrado i^licial del .
aparato se procedía, mediante un dispositivo neumático accionado por aire comprimido,
al disparo de las jeringas que empujaban el contenido hacia la cámara de mezcla a
través de la ciial se registraba la variación de absorba^lcia. De esta forma se pueden
alcanzar tiempos de mezclado extremadamente cortos. Dado que el sistema de mezcla
mantenía la igt^aldad de volúmenes de reactivos procedentes de cada jeringa, la
concentración resultante de N-cloramina era justamente la mitad de la inicial de ácido
}^ipocloroso y de amina. Una vez completada la reacción se procedía a la comprobación
del pH de la disolución resultante.
Reuccioj^.es ^le desc^m^osici^^n. de N-ha.l.na.^»inas.
Puesto que la velocidad de reacción de forr»ación de estas especies depei^de
marcadametne del pH, las condiciones elegidas para generar ^ii^a N-haloamina fueron
aquellas que más favorecieran la reacción entre el agente }^alogenante y]a amina. En
los estudios previos se comprobó que cuando el age^lte halogenanté era el ácido
hipocloroso esto se cumplía a un valor de pH en torno a 9; por su parte, si el agente
halogenante era el ácido 1lipobromóso, la máxima velocidad de formación de una N-
broma»>ina se alcanzaba cuando el valor de pH era próximo a 11.
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Una alícuota del ácido hipocloroso generado seglín el procedimiento expuesto en
el apartado 1 se llevaba hasta un valor de pH igual 9 mediaiite la adición de ácido
perclórico. En estas condiciones se garantizaba que la cloración de las aminas se
efectuara rápidamente por el hipoclorito. .-
En las cubetas del espectrofotómetro se añadía la amina, el electrolito de fondo,
el agua necesaria y se homogeneizaba. La cubeta se introducía en el aparato y se
ter^nostataba durante un tiempo suficiente. En el baño termostático se termostataban a
su vez, las disolucior^es de ácido hipollaloso y de la base o tampón correspondiente.
Alcanzada la temperatura deseada se procedía a añadir el agente halogf^nante,
rápidamente se }^omogeneizada con objeto ^ de evitar la ^ posible formación de: N,N-
dicloramina debida a un exceso local de la especie halogenante. Con la agitación
tambié^^ se favorecía la reacción rápida de intercambio del halógeilo entre centros
nitrogenados, de manera que al comenzar el seguimiento cinético quedara un mínima
cantidad de N,N-diclora^nina9^'o•" El último reactivo añadido era la base o la disc^lución
reguladora. Nuevamel^te se homogeneizaba y se procedía al registro espectrofotométrico
de la reacción.
L;os estL^dios previos realizados deinostraro» que el orden de adición de los
reactivos influye en la absorba^icia inicial de la reacción. De hecho, a valores de pH
menores o iguales a 5, si se añadía la disolución regi^ladora ac^tes que el hipocl.orito la
absorbancia inicial disminuía y en algunos casos no podía seguirse la reacción al no
observarse cambio de absorbancia''-. Una vez finalizado el seguimiento cinc^tico se
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^ Co^no se l^a apuntado anteriorlnente, el registro cinético de las reacciones, tanto
^ para la formación de N-cloraminas como para su descomposición, se ha efectuado por
• segllimiellto espectrofotométrico de la variación de la banda N-Cl O N-Br con el tiemp0.
^ La deteril^inació» de las constantes de velocidad se realizó, bien por el método de
• integración o por el métod0 de velocicíades inic^ales. El primero se utilizó cuando la
^ reacción era lo suficientemel^te rápida como para permitir el registro total de la misma,
r el seguc^do file necesari0 ci^ando las velocidades eran muy lentas. Habitualmente se
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Una vez integrada Ia ecuación diferencial y sobre la base del cumplimiento de
la ley de Lambert-Beer, se obtiene la siguiente relación entre la absorbancia inicial de
la N-haloamina, la absorbancia de los productos de reacción y la absorbancia a un
determinado valor de tiempo t: ^
ltl(A1 A,^ = ln(Ao -A^ - kexp • t
esta ecuación corresponde a una línea recta de pendiente k^xp y de ordenada en e] origen
ln(A^ A^). En el momento de aplicar la ecuación anterior surge el inconveniente del
desconocimiento de A^, este pará-n^etro se puede conocer o bien por medida dii^ecta de
la absorbancia transcurrido un tiempo suficientemente grande respecto a la vid^i media
de la reacción o bien utilizando un método matemático de estimación.
En cuanto al método de velocidades ii^iciales se aplicó, dada la lentitud de estas
reacciones, a la desco»^posición de las N-cloraminas a valores de pH por debajo de 12.
,
En este caso, la velocidad inicial de descoi»posición se deterrnina sobre la base de la
siguiente ecuación: ^
1 1^^ dA 1 1 DA
° d E N-Clorant.ina dt o E N-Clorarnina 0 t^ ^o o C ^o ^^^o
donde ^E = EN-cloramina -Eproductos , es el coeficiente de absortividad ^ilolar diferencial.
Midiendo la tangente a la ct^rva absorbancia tieinpo a t=0 el cálculo de la velocidad
inicial es in^l^ediata. Para ello se seguían porcentajes de un 2-3 % de reacción y se
realizaba el ajuste mediante mínimos cuadrados. De la pendiente de la regresión se
obtenía un valor que dividido entre ^E y la [N-Cloramina]o proporcionaba la
pseudoconstante de velocidad de primer orden. Los valores de los coeficientes de








El seguimiento de las reacciones de formación de N-cloraminas se ha llevado a
cabo registi-ando la aparición, i»ediante la técnica de fli^jo dete^lido, de la N-cloramina
correspondiente a la banda cuyo máximo se sitúa en 262 nm.
Cuando se trabajó en condiciones de pseudoorden uno, se procedió de manera
análoga a como se ha indicado para el estudio del proceso de descomposición. Para
aquellas experiencias llevadas a cabo en co^^diciones de igualdad respecto a las
eoncentraciones iniciales de reactivos siendo [A];n;^;a, _[B];n;^;^, _[A]o puede demostrarse
que la ecuación de velocidad integrada'3es: .
[A] o
[A]` - 1 + [A]o^ k t
Las reacciones de formaciói^ se han estudiado utilizando el método de
integración, esto es, ajustando los datos de absorbancia/tie^npo mecíidos por el stopped-
flow a la ecuación integrada de segundo orden. Sobre la base del cumplimiento de ley
de Lambert -Beer para las especies a estudiar es posible expresar la concentraciór^ de
la N-cl.oraminas en función de la absorbancia, de la forma siguiente: ^
A^ = A^ + QE • [A]^
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siendo ^E el coeficiente de absortivtdad molar diferencial, diferencia entre los
coeficientes de absortividad molares de productos y.los reactivos. De esta forma, la
ecuación integrada para un proceso de segundo orden toma la forma siguiente:
. 1+[A]o• k• t
A partir del registro experimental de los valores absorbancia / tiernpo, el ajuste
matemático de los datos experimentales y, por consiguiente la estimación de la
constante de velocidad, se efectuó mediante programas de optimización no linE;al que
se describen en el apartado correspondiente a los métodos numéricos. ^
3.6.-1Viétodos numéricos
Optimiur.ci^^n l.in.eul..
Los métodos numéricos en la cinética qilínlica tratan buscan relaciones
matemáticas entre los valores correspondientes a una propiedad física medida y el
tierllpo. De estas relaciones la más sencilla, si11 duda es una línea recta. La regresión
lineal por rllínil»os cuadrados ha sido el método nulnérico utilizado para el ajuste de los
datos obterlidos por el nlétodo cinético de velocidades iniciales y de otras nulnerosas
representaciones. Según la lnetódología de los I1111111T1os cuadrados, los mejores
estimadores de los parámetros a y,^ para una dependencia lineal genérica
f(x,y) =a+(3Xg(x,y) son aquellos valores u y b que minimizan la sunla de cuadrados
definida como:
n
^ _ ^ [^X^,y;) - a - b g C^^^y^)]' ' w^
i=1
siencío ^v; ^rn factor de ponderación. A partir de esta expresión pueden obtenerse las
expresiones conocidas de mínimos cuadrados ponderados que permiten calcular a, b
y sus desviaciones típicas correspondierltes. Los cálculos se efectuaroll indistintamente,
mediante dos programas co111erciales denolninados FIG-P y ENIFITTER (anlbos de
BIOSOFT-ELSEVIER) qt,e proporcionaban directame,lte los valores de los estimadores
a y b, de sus desviaciones típicas y perrnitían la realización de ensayos de hipótesis
lnediante el cálctllo estadístico t de Student, utilizal^do un nivel de significación del
5%. Un ejelnplo de aplicación del método de nlínilnos cuadrados para el ajuste de los
datos experimentales de una reacción de descolnposición de una N-cloralnina, se
lnuestra a continuación para el estudio por el método de velocidades de la reacción de
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Figuj•a 7. Deŝcomposició^r de N-CI-DETA a pH=10,5.
[bETAJ=0,015 M, [NaClOĴ=2,32•10"j M, [Carbo»atoJTo,^,= 0,163 M, 7= 0,50 M.
En la gráfica se muestra el seguimiento de 20 mAbs que corresponde a un
porcentaje del 3%- de reacción. La pendiente de la representación obtenida por
regresión lineal tiel^e un valor de (-8,026 ^± 0,030)• 10-5 U. de Abs. miri'. Tenic^ndo en
cuenta el valor correspondiente de ^E y de concentración de N-cloramina, la constante
de velocidad obtenida es lc^^p= (1,195 ±0,044)• 10^ min^'. La bondad en el ajuste se
comprt^eba sobre la base de las desviaciones típicas de los parámetros estim^idos, al
coeficiente de regr.esión del ajuste y analizando gráficamente la tendencia de los
residuos obtenidos mediante el procedimiento anterior. De esta forma, si se cumple él
modelo matemático propuesto los residuos deben mostrar una tendencia aleator^ia. Una
desviación sistemática indicaría que el modelo de aj uste usado no es el correcto. La
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Figurn 8. Resi^Icros cor•respondierrtes nl ajuste por regr•esión lirteal ^le la figur•a 7.
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O^zr'mización no l.ineal.
En el caso de que la función f(x, y) correspondiente a los datos experimentales
contenga, en forma no lineal, un parámetro no co^^ocido, ^, es necesario recurrir a
métodos de optimización no lineal. En este trabajo se }1ai^ utilizado dos métodos, el
monodiinensional de Davies, Swann y Campey (DSC)'^•15•16 y el de Marquardt4.
El método DSC se aplica cuando dada una ecuación lineal con dos pará^-netros
a y b interviene un tercero de valor desconocido ^. Si la ecuaci^ii es susceptible de
linealizarse de la forma:
.^x^Y, ^ ) = Q + v g(x^Y^ ^)
de acuerdo con el principio de métodos cuadrados, los valores óptimos de a, b y^}^an
de ha hallarse minimizando el valor de la función Q definida como:
^
Q=^ [(Í(x^,y,,^)-Q-bg(X,^y^^^))`w;]
A partir de un valor iilicial de ^(^o) se determinan los valores de a y b que
minirr►izan Q(Qo), repitiéndose a continuación el cálculo con otro valor de ^
(^, =^o+d) y así sucesivamente, es decir coll ^;=^0+(2'-1)d, hasta obtener ui^ valor
de Q; que sea menor que Q;_,. Cuando esto ocurra se calcula el valor de Q;+, en el
punto ^;+, =(^;_, +^;)/2. Estos tres puntos se ajustan a una parábola cuyo mín^.imo se
considera el valor mínimo de Q. Dicho mínimo puede servir como punto de partida de
una nueva iteración reduciendo el tama^^o del paso d, y así Suces^Valllente, hasta que
la diferencia entre dos iteraciones alcance el valor deseado. Una vez obtenido ^1?m;,, se
lleva a cabo un ajuste lineal por mínimos cuadrados para estirnar los valores ó:ptimos
de a y b.
Este método se ha usado para la determinación de las constantes de velocidad
de primer orden, seguidas mediante el método cinético de integración. Utilizando el
algoritmo DSC es posible la obtención del valor óptimo de lceXp con su desviación
típica y del valor estimado de A^. El ajuste se realizó automáticamente mediante un
programa escrito en BASIC y desarrollado en nuestro departamento. Un ejemplo del

















Figu^•a 9. Descor^rposició^r de la N-Br-MEETA.
[MEETAJ=0,015 M, [NaBrOJ=2,30•10^3 M, [NaOHJ= 0,097 M.
Al ig«al que para la optimización lineal, la bondad del ajuste se determina sobre
la base de las desviaciones típicas de los estimadores obtenidos, al coeficiente de
regresió^^ y al a^^álisis la distribución gráfica de los residuos, que debe ser aleatoria.


























Figura 10. Disn^ibución de residuos pa^-a cl ^juste rle la Figura 9.
En cuanto al ájuste de los datos experimentales a la ecuación integrada de orden
dos para la for^nación de N-cloraminas, se han usado indistintamente el métodc^ DSC
y el método MarqL^ardt. En ambos casos se trata de obtener los valores óptimc ► s para
A^, ^E y k que satisfagan la ecuación correspoz^diente. Cuando se utilizó el algoritmo
DSC se aplicó el mismo programa escrito en BASIC que se ir^dicó anteriormente para
las reacciones de descomposición, pero con la expresión de la ecuación integrada
correspondiente a un proceso de segundo orden en condiciones equimoleculares de los
reactivos. Cuando se aplicó el método de Marquardt se usó un programa cor.nercial
desarrollado por Hi-Tech Scientific e incorporado en el software de funcionamiento del
stopped-flow. La utilización de cualquiera de los dos programas conducía a los mismos
valor.es de las constantes de velocidad.







r Como ejemplo del ajuste de los datos experimentales a la ecuación integrada de
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Figura 11. For•n ►«cró^r ^le la N-CI-DETA a pH=10,0.





























Finalmente se muestra la distribución de los residuos obtenidos del ajuste de los ^ •
datos experimentales a la ecuación integrada de segundo orden de la figura anterior. •
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3.7.-Análisis de product.os de reacción.
Previamente al trabajo cinético se efectuó el estudio analítico de los productos de
reacción. Como se ha expuesto en el informe bibliográfico para 1as reacciones de las N-C1-
etar^olaminas, era de esperar que los productos de reacción para las N-cloraminas, fueran un
aldel^ído o una cetona y una amina primaria.
D^t('i'f71li1QC/^il. CUCIIItQIIVQ C%('. Cl%CÍ('.j1lClOS ^^ cetonu.,s.
El trabajo ar^alítico se iriició con el estudio cuali.tativo de las mezclas de reacción. Las
pruebas efectuadas fueron las siguientes. Primeramente se comprobó que la N-cloramina
hubiera reaccionado completamente, verificarldo la total desaparición de la banda U.V. a 262
nm. A continuación, se efectuaron una serie de reacciones generales de reconocimiento de
alc(e}Iídos y cetonas: .
l.- La presencia de aldellídos y metilcetonas se comprobó mediante reacción co11
bisul.fito sódico"•18, cor^ la consiguiente forrnación de bis«lfito aldehídico o bisulfito cetónico,
sales alcalir^as solubles en agua de ácidos a-llidroxs^rlfónicos. Un exceso de aldehído 0
r^ietilcetona cons^rme rápidamer^te e.l bisulfito y lo convierte en productos, que al contrario
qlie el bisulfito r^o son capaces de reaccionar con el iodo. De esta forma, una disolución
problema que al reaccionar con una disolución etanólica 0,001 N de bisulfito sódico no fuera
capaz de decolorar una disolucióil de al^Ilidón, ligeramente azulada por adición de iodo,
indicaría la presencia de alde}^ídos o metilcetonas. El límite de sensibilidad es de unos 0,05
l^br. .
2.- La disti,^ción entre aldel^ídos y cetonas se cornprobó por el siguiente
procedimiento. Es conocida la capacidad reductora los aldellídos; en esta característica se
basan las reaccior^es de Fehling y de Benedict. Mieiltras la reacción de Fehling es de carácter
general, la reacción de Benedict es específica para aldehídos alifáticos. El reactivo de
Ber^edict19 es una disolución ^de citrato sódico, carbonato sódico y de sulfato de cobre. La
presencia de aldehídos alifáticos se detectaría si tras la mezcla de volúmenes iguales de tal
reactivo con la disolución problema y, posterior calentamiento hasta ebullición, se o.riginara
un precipitado rojizo-marrón de óxido cuproso.
3. -La presencia de metilcetonas se comprobó mediante dos procedimientos:
a) Por reacción de éstas con nitroprusiato sódico20: las metilcetonas y el acetaldehído,
los cuales contienen el grupo CH3-CO-R, reaccionan con el nitroprusiato sódico dando un
intenso color rojo-amarillento que cambia al rosado-violeta o al azul cuando se acidifica con
ácido acético. Este hecho se debe a que el grupo NO del nitroprusiato reacciona para dar una
isonitrosometilcetona que permanece en el anión complejo, al mismo tiempo que el Fe3+ se
reduce a Fe2+ originando el color característico. Aquellas cetonas que no poseen un grupo
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metilo o metileno unido al CO no óriginan esta reacción. El límite de identificación es de
unos 10 µgr. Si la prueba se lleva a cabo en presencia de morfolina, el nitroprusiato sódico
origina una coloración azulada en presencia de acetaldehído21. ^
b) Por la reación del iodóformo22.23: las metilcetonas y el acetaldehído, rea ĉc:ionan en
presencia de iodo y una base, como el liidróxido sódico, para dar la reacción del haloformo;
en la cual el grupo metilo es trialogenado, para producirse posteriormente el ataque de la
base generando el haloformo y el carboxilato correspondiente. El iodoformo originado
cristaliza en placas amarillentas y es insoluble en agua. El procedimiento de ident:ificación
segiiido es el siguiente. La muestra problema se mezcla con 5 ml de dioxano, se añade 1 ml
de t>»a disolució^l 10% de NaOH y disolución de iodo-ioduro potásico con agitaci.ón hasta
que se produce ^in ligera coloración debida al exceso de iodo. Dicho exceso se elimina
añadiendo unas gotas de disloución de NaOH y agitando. Se añade agua y si, tras unos 15
minutos, aparece «n precipitado de iodoformo al fondo del tubo de ensayo, el res^lltado es
positivo. ...
En cuanto a las reacciones específicas para la determinación de formaldE:hído, se
llevaron a cabo los diversos procedimientos: ^ ..
1.-Reacció^^ con clorhidrato de fenilhidracina24: el formaldehído reacciona con dicho
reactivo formando, en presencia de ferricianuro potásico, un producto de condensación que
origina una característica coloración rojo cereza. ^^
2.-Reacción con ácido cromotrópico25: cuando una muestra que contenga
formaldehído se calie»ta en presencia del ácido 1,8-dihidroxinaftalen-3,6-disulfónico en
disolución de ácido sl^lfúrico concentrado, ésta desarrolla una coloración violeta-rosada2ó. El
color se debe a la cor^densación del ácido croi»otrópico fenólico con el forllzaldehído;, seguida
de una oxidación a un compt^esto p-quinoidal qL^e origina la coloración indicada. :El límite
de identificació» es de 0_,14 µgr. Es interesante sLibrayar que ótros aldehídos tales como el
acetaldehído, el ^ propionaldehído y superiores, no prese»tan reacción frente al ácido
cro^notrópico en disolución de ácido sulfúrico.
La combinación de las determinaciones expuestas permitiran caracterizar el tipo de
derivado carbonílico obtenido en la oxidación de las aminas secundarias por el ácido
hipocloroso. .A continuación se exponen los resultados obtenidos para los diferentes sistemas
estudiados.
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a) Descomposición de la N-Cl-dimetilamina:
Ensayo efectuado frente a: Resultado:
Bisulfito sódico en presencia de iodo y almidón Positivo
Reactivo de Benedict Positivo
Nitroprusiato sódico / morfolina Negativo
Forrnación del iodoformo Negativo
Clorhidrato de fenilllidracina Positivo
Acido cromotrópico Positivo
La reacción positiva del bisulfito sQdico indica la presencia de trn aldehído o cetona.
Por su parte, la reacción positiva frente la reactivo de Benedict indica que se trata de uI^
aldehído reductor y, por tanto, descarta la posibilicíad de que se trate de una cetona. La
reacción negativa frer^te al nitroprusiato sódico y la reacción del iodoformo indicarl que el
aldehído no posee un grupo metilo activado en posición a. Las dos últimas pruebas
efectuadas frente al clorhidrato dz fenilhidracina y al ácido cromotrópico permiten
caracterizar como único derivado carboní^ico al formaldehído.
b) Descomposición de la N-C1-dietilamirla:
Ensayo efectuado frer^te a: Resultado:
Bisulfito sódico en preser^cia de iodo y almidón Positivo
Reactivo de Benedict Positivo
Nitroprtrsiato sódico 1 moriolina Positivo
Formación^ del iodoformo Positivo
Acido cromotrópico Negativo
De ntrevo la reacción positi^-a del bisultito sódico indica la presencia de un grupo
carbonílico aldehído o cetona. La reacción positiva frente la reactivo de Benedict indica que
se trata de un aldellído reductor y, por tar^to, descarta la posibilidad de una cetona. Como
la reacción positiva frente al nitroprusiato sódico y la formación del iodoformo indicarl que
el carbonilo presente posee efectivamente un grupo metilo activado en posición a, y dado que
se trata de un aldehído, debe pensarse en el acetaldehído. Estos resultados junto con el
resultado negativo de la última prueba efectuada frente al ácido cromotrópico, indican que
el derivado carboní1ico presente como producto de reacción, efectivamente, es el
acetaldehído.
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La presencia de acetaldehido fue comprobada mediante la cromatografía gasaeosa y
por espectrometría de masas. Para ello, la muestra de reacción fue tratada con eter etílico
y los productos separados en la fase orgánica inyectados a un cromatógrafo de gases Hewlett-
Packrd Mod. 5890, acoplado a un detector de masas Hewlett-Paekard 5970B. Como gas
portador se utilizó Helio. Las coiidiciónes cromatográficas utilizadas fueron las si€;uientes:
*.-Condiciones de la columna: se usó una columna capilar de sílice fundida de 30
metros de longitud y 0,25 milímetros de diámetro interi^o. Se utilizó una fase estacionaria
polar de polietileglicol. La temperatura del inyector fue de 240°C y la temperatura inicial
de la columna de 55°C . El tiempo inicial fue de 3,5 milltitos y el gradiente de te»>peratura
de 2°C por minuto. La temperatura fitlal fue de 135°C . El volumen de muestra i.nyectado
fue 0,1 µl.
*.-Condicio^^es del sistema detector- cuadrupolo: la energía de ionización fue de 70
eV, la temperatura de la fuer^te de in}^ección de 170°C y el flujo de Helio de 1 ml/min.
Los resultados obte^^idos se muestran en el croi^zatograma de la página siguiente. Los
tiei»pos de retención correspondiet^tes a los picos, tras la identifi ĉación con el dE:tector de
masas son: ^ ^ ^
Tiempo de retención / min: Especie idetitificada:




Comparando l.os espectros de masas del problema y de un patrón de acetaldehido, que
se presentan a continuació^l, se comprueba que ambos son coincidentes.
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Figura 1 S. Especn-o de masns del patrón de acetnldehíclo.
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c) Descomposición de la N-Cl-metiletilamina:
Ensayo efectuado frente a: ^ Resultado:
Bisulfito sódico en presencia de iodo y almidón Positivo
Reactivo de Benedict Positivo
Nitroprt^siato sódico / morfolina Positivo
Formación del iodoformo Positivo
Acido cromotrópico ^ Negativo
:^;^ La reacción positiva del bisulfito sódico indica la presencia de un grupo carboní`lico
aldehído o cetona. La caracterización de la presencia de un aldehído reductor queda patente
en el resultado positivo frente al reactivo de Benedict. Frente al nitroprusiato sódico y a la
reacción del iodoformo se encuentra un resultado positivo, lo que indica la presencia de
acet<^ldehído. Final^nente el resultado negativo de la última déterminación descarta la
presencia de formaldehído como producto de reacción.
e) Descomposición de N-Cl-diisopropilamina:
Ensayo efectuado frente a: . Resultado:
Bisulfito sódico en presencia de iodo y almidón Positivo
Reactivo de Benedict Negativo
Nitropr^^siato sódico / NaOH Positivo
Formación del iodoformo Positivo
Acido cromotrópico . Negativo
El resultado positivo del ensayo frente a bisulfito indica la presencia de un derivado
aldehídico o cetónico. El resultado negativo del ensayo frente al reactivo de Benedict indica
que no se trata de un aldehído, lo que evidencia por tanto que se trata de una c:etona. El
resultado positivo del ensayo frente al nitroprusiato sódico y la formación del i^odoformo
indican que se trata de una metilcetona. Por otra parte, el color rosado que p^-esenta el
ensayo indica la presencia de acetona. Los resultados negativos del último ensayo descarta




^ La presencia de acetona fue confirmada mediante cromatografía de gases y por
^
r
espectrometría de masas. El procedimiento cromatográfico seguido fue el mismo que el









Tiempo de retención / min: Especie identificada:
A 2,673 disolvente de referencia









! Coinparándo los espectros de masas del proble^na y de un patrón de acetona, que se
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Figtn•n 17. Espc^c•tro de »r^cs^rs para la es^ecie R. T. = 3,581 p^•esen^e en el extracto ei^ éte^• de la mezcla de
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FigurR 18. Es7^ectro de masas del pn^r^í^r dc^ la aceton^r.
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D^tCI'1^^112ClC10l1.C'.S ClfCll?.tl.tClll.VClS CUC'. ClÍfl['.jllClOS y CCtOi7.QS_._
a) Déterminación del rendimiento en formaldehído en la descomposición de la N-CI-
DEMETA .
La cuantificación del formaldel^ído generado como producto de reacción en la
oxidación de la dimetilamina se efectuó midiendo espectrofotométricamente la ab^^orbancia
a 415 nm de diversas muestras del derivado formado por reacción del formaldehído con
acetilacetona2',28•29•30
La curva de calibrado se realizó mediante diluciones progresivas a partir de una
disolución de formaldehído de concentración exactamente conocida. La déterminación de
esta concentració ►^ se llevó a cabo mediante el método de Blar^k y Finkerbeiner31 que se basa
en la oxidación del formaldehído a ácido fórmico mediante peróxido de hidrógeno en
disolución alcalina. Este i»étodo presentaba la ventaja de que el metanol q«e suele. añadir ŝe
a las disoluciones co^iierciales de formaldehído para evitar su polimerización, no interfería
en la déterminación32•33 El procedimiei^to seguido fue el siguiente. A uri volumer^ de 3 ml
de una disolución de formaldehído aproximadamente del 30% se le añadió 10 ml de agua y
50 ml de NaOH de concentración exactamente conocida. A continuación se añadieron
lentamente 50 ml de peróxido de hidrógeno al 3% neutralizado frente a azul de br^^motimol
con NaOH 1 N. Se calentó e^^ el baño de vapor durante 5 minutos y tras dejar :reposar y
enfriar se valoró frente a ácido sulfúrico.
Una vez déterminada con exactitud la co^^centración del formaldehído patrón, se
efectuaron las dilu ĉióneŝ correspondieñtes y simultáneamente se preparó un blanco; se les
añadió un volumen de reactivo consistente en t^na disolución acuosa de acetilacetona, ácido
acético y acetato amónico. Se calentó en baño de vapor durante 10 minutos y se erxrasó a un
volumen conocido con alcohol isopropílico. Posterior^»ente se midió la absorbancia a 415 nm
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Figura 19. Curv^c de ccclib^-^tdo del deri^^ado cromóforo formado por reacció^r eirtre el formaldehído y 1^
^icetilcicetona ^r 41 S ^rr^t.
El ajuste por regresiór^ lineal de la recta obte^^ida proporcionó un valor de E= 6.921
+ 44 M-' Il^ln-' . La ordenada ecl el origen es estadísticamente igual a cero. A partir de la
recta de calibrado es posible déter»linar la conce^itración de formaldehído de las muestras
problema. Para ^ello se efectuó la reacción de descomposición de la N-C^I-DEMETA
manteniendo la concentración de la amina en exceso sobre el hipoclorito y ajustando el pH
entre 10 y 11 con tampón carbonato/bicarbonato. Se efectuaron tres déterminaciones a
concentraciones de N-cloramina diferer^tes. Las muestras se lnantuvieron en un baño
termostático a 35°C para allme^^tar la velocidad de reacción. La completa desaparición de
la N-cloralnina se colnprobó en relación a la banda a 262 nm correspondiel^te al espectro de
los productos de reacció^i.
A 10 ml de cada muestra proble^na y a ul^ blanco con agua destilada se añadieron 10
ml de reactivo cromóforo. Se calentó en balio de vapor durante 10 minutos y, tras enfriar,
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se enrasó a 25 ml con alcohol isopropílico. De esta mezcla, se tomó un mililitro y^;e diluyó
a 10 ml con alcoliol isopropílico. Se procedió a leer la absorbancia en un espectrofotómetro
de doble haz tomando como referencia el blanco. Si se admite una estequiometría de ^un moI
de formaldehído por cada mol de N-cloramina, puede calcularse el rendimiento de Ia
reacción. Para e11o, Ia lectura en unidades de absorbancia registrada se trailsformaba a
concentraciones aplicando la relación de Lambert-Beer mediante el coefici.ente de
absortividad molar déterminado anteriormente. La concentración en formaldehído resultante
se multiplicaba por la relación de diluciones efectuadas, esto es, un factor de 25. De esta
forma, se obtenía la concentración en formaldehído de la disolución inicial. El ren^dimiento
se calculaba inmediatamente relacionando esta cantidad con la concentración inicial de N-
cloramina. Los resultados obtenidos se muestran en la siguiente tabla:
^^::^
[N-CI-DEMETA] / M Absorbancia [HCHO] / M % Rendimientc ►
2,30• 10^3 0,47 1,70• 10-^ 74
3,30• 10^3 0,70 2,51 • 10^3 76
4,30• 10-3 0,91 3.27• 10 -3 72
Puede observarse que el rendimiento obtenido en las tres déterminaciones es muy
similar, déterminándose como valor medio 74 % en formaldehído, que está de acuerdo con
el valor déterminado por A^ltelo et a1.34 para la descomposic.ión de la N-Cl-dietar^olamina,
la déterminación con dimedona proporcionó un 77 %.
b) Déterminación del rendimiento en acetaldehído en la desco^^^posición dE: la N-CI-
DETA .
La déterminación ct^arltitativa de acetaldehído como producto de reacc:ión de la
descomposición de la N-CI-DETA se efectuó de manera similar a la de forrnaldehído
mediante la colorimetría de un derivado cromóforo. En este caso se utilizó como tal
derivado, la 2,4-dinitrofenilhidrazona (DNFH)3s•36 El procedirniento seguido en este caso fue
ei siguiente. Primeramente se preparó el reactivo qt^e consistía en una disolución acuosa de
2,4-dinitrofenilhidracina en HCl 2 M de forma que el ácido clorl^ídrico actu:ara como
catalizador de la reacción de condensación. Se realizó la c«rva de calibrado mediante
diluciones de acetaldehído 99 % Aldrich ref. 11,007-8 calidad pro analysi. A dicllas muestras
y a un blanco con agua destilada se les añadía el reactivo y se dejaba reaccionar ĉ(urante 30
minutos. A continuación, se añadía un volumen de tampón fosfato de pH = 7 y se extraía
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cuatro veces con 10 ml de hexano, se secaban los extractos mediante filtrado a través de
sulfato sódico anhidro y porteriormente se enrasaba a 100 ml con el mismo disolvente.
Posteriormente se efectuaba una dilución tomando 5 ml y diluyendo a 10 ml. La DNFH así
separada permai^ecía estable en la fase orgánica. Finalmente se procedía a medir las
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Figura 20. Cu^^vcr ^le c^rliGrado par^ el derivado cronróforo DNFH coil el ncetaltlel7í^lo a 340 ^tm.
El coeficiente de absortividad molar determinado erl estas condiciones fue E= 15.680
± 177 M-' rnin-'. A continuación se efectuó la determinación del rendimiento en acetaldehído
procediendo de manera similar que para el apartado anterior. Tres muestras de diferentes
concentrac.iones en N-cloramina se sometieron a descomposición a pH 10-11 ajustado con
tampón carbonato/bi.carbonato, manteniendolas a 35 °. C}lasta desp^rición total de la banda
U.V. correspondiente a 262 nm. Posteriormente, se tomaron 10 ml de cada muestra y de un
blanco con agua destilada y, se procedió tal y como se describió en el último párrafo, a
formar el derivado cromóforo DNFH y a medir su absorbancia frente al blanco. Dada la
absorbancia de las muestras, fue necesario efectuar las siguientes diluciones para entrar en
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el intervalo de medida de la curva de calibrado. Los 40 ml de disolución de hexano
conteniendo la DNFH secados a través de sulfato sódico se enrasaron a 100 ml. De esta
disolución se tomaron 5 ml y se l_Ievaron a 100 ml con hexano. Así, la concentración
déterminada a partir de la absorbancia medida debería de multiplicarse por un factor de 50
para obtener la correspondiente a la disolución problema. De nuevo, si se adr.nite una
relación de estequiometría 1:1 entre N-CI-DETA y acetaldehído, el rendimiento determinado
sería : ^
[N-CI-DEMETA] / M Absorbancia [HCHO] / M % Rendimiento
2,30• 10^3 0,47 1,50• 10-3 65
3,30• 10-3 0,62 . 1,98• 10-3 60
4,30• 10^3 0,89 2,84• 10-3 66 ...
Ei valor pro»iedio obtenido e1^ las déter•mi»aciones fue un rendimlento en
acetaldehído del 64 % .
c) Déterminación del rendimiento en acetaldehído en la descomposición de la N-CI-
MEETA. ^
El procedimiento segui.do fue el misrno que para el caso anterior. Los r^esultados
obtenidos fueron los siguientes: ^
[N-CI-DEMETA] / M Absorbancia [HCHO] / M % Rendimiento
2,30• 10-3 0,53 1,69• 10^3 73
3,30• 10^3 0,73 2,33• 10^3 71
4, 30 • 10-3 0,92 2,93 • 10 -3 68
El valor medio obtenido para el rendimiento en acetaldehído fue por tanto 71 %.
d) Déterminación del rendimiento en acetona en la descomposición de la N-CI-
DIISOP.
El procedimiento seguido para la déterminación de acetona fiIe el mismo que el
descrito para la déterminación de acetaldehído, si bien fue necesario una nueva curva de
calibrado para la DNFH formada con la acetona. Pri meramente se preparó una di.sol^Ición
patrón de acetona de concentración conocida. Para ello, se valoró dicha disolución patrón por
el método de Messinger37 Inediante el cual se origina el iodoformo entre la acetona y llna
disolución de iodo e hidróxido potásico. Sin elnbargo, Haughton38 encontró que este método
proporcionaba valores I^^ás altos de lo espera^lo y lo relacionó con la posibilidad de que un
pequeña parte de la acetol^a reaccionara con el iodo en medio alcalil^o para originar ácido
fórl»ico en vez de iodoformo. Por tanto, en este trabajo se utilizó el método de Messinger
Inodificado segun Rakshit39 reemplaza.ndo el hidróxido potásico por una disoluciól^ de
hidróxido cálci.co. El procedimiento seguido fue el siguiente. Se tomÓ una alícuota de la
disolución de acetol^a a valorar y se le aliadió la disol^ICión de hidróxido cálcico preparada
según el método USP XIXaO y se calentÓ a 35°C. Se aliadió, gota a gota, 5 ml de disolución
de iodo 0,2 N y se agitÓ cít^rante cil^co minutos, procediéndose de esta forma hasta aliadir
40 Inl de disolución de iodo. Diez minutos despues de la tíltima adición de iodo se añadieron
ullas gotas de indicador de almidÓl^, se ellfrió y se añadieroll 15 ml de ácido sulftírico. Se
valo.ró el exceso de iodo frente a tiosulfato sódico 0,1 N. Una vez déterminada la
concentració^l de la diso]uciÓll de acetona se efectuaron dilucio^les sucesivas y se procedió
a formar la 2,4-dillitrofenili^idrazona tal y como se indicó en el caso allterior. En estas
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El coeficiente de abortividad molar déterminado del ajuste por regresión lineal de la
gráfica anterior proporciona un valor de E^= 12.022 ± 175 M-' min-' y una ordena.da en el
origen ^estadísticamente igual a cero. La determinación de la concentración en acetoilá en las
muestras problema se efectuó siguiendo el mismo procedimiento que para el aceta.ldehído.
Los resultados obte^lidos fueron los siguientes:
[N-Cl-DEMETAJ / M Absorbancia [HCHOJ / M % Rendimiento
2,30• 10^3 0,46 1,93• IO-3 84 ^^^
3,30• 10^3 0,69 2,87• 10^3 87 ^-
4,30• 10-3 0,89 3,70• 10-3 86
El rendimiento promedio obtenido es del 86 %.
Déter»^innciñn. cccal.itativu^^r HI'TLC ^le ^r^rtin.as.
La déterminación cualtitativa de la presencia de aminas primarias se efectuó mediante
la técnica de cromatografía en capa delgada de alta resolución (HPTLC) derivando l^ts aminas
presentes ei^ el medio de reacción como 3,5-dinitrobenzamidas41 (DNBA). El procE;dimiento
seguido fue el pxopuesto por Stahl y Schorn42 y el propuesto por Randerath43 ^plic<^do sobr.e
las amillas productos de la oxidación de la diisopropilamina por el ácido hipocloroso. La
reacción de descomposición de la N-cloramina se efectuó tal y como se indic;ó en los
apartados anteriores, péro en condiciones de concentración 10 veces más alta, a va:(or de pH
en torno a 10 y a 35°C, y comprobando la total desco^nposición de la N-clora.mina por
desapar.ición de la banda U.V. a 262 nm. La mezcla de reacción obtenida y dos disoluciones
patrón, una cor.respondiente a diisopropilamina y otra a isopropilamina, fueron introducidas
en un embudo de decantación y se trataron con 15 ml de éter, 0,25 ml de piri.dina y el
reactivo consistente en 250 mg de cloruro de 3,5-dinitrobenzoilo Aldrich ref. 15,627-2 en
1 ml de benceno; a continuación se añadió carbonato potásico con agitación contínua y
enfriando. Tras 20 minutos se obtenían las 3,5-dinitrobenzamidas en la fase orgánica, que
se lavó con dos veces 5 ml de ácido sulfúrico y finalmente con agua. La fase éter obtenida







^ Las DNBA diluidas en éter se cromatografiaron en placas HPTLC , Merck - Kieselgel
^ 60 10 x 10 art. 5631. Se aplicaron sobre la placa^ 10 µl de cada disolución. Como
^ , desarrollante se «tlizó una mezcla de cloroform_ o- etanol, 99:1, efectuándose doble
^ ^ desarrollo. Como^ reactivo revelador se utlizó un spray de ninhidrina`34, reactivo sensible
^ fundamentalmente a las aminas primarias dando un derivado ternario fluorescenteas,ab,a^ Las





^ Los resL^ltados obtenidos mostraron que la mezcla de reacción presentaba dos
^ manchas, una cuyo valor del factor de retardo, Rf, era coincidente con la mancha de tono
•
^ azulado correspondiente al patrón de isopropilamina aplicado, siendo para ambas Rf = 38
^ y otra mancha débil de color violeía com^ín con el patrón de diisopropilamina con un Rf =
^ 57. Se establecía, por tanto, que además de la amina secundaria utlizada como reactivo en







































Las reaccio^^es de formación de N-cloraminas alifáticas secundarias se estudiaron
siguiendo la variación de la banda de absorción correspondiente a la aparición de la N-
cloramina a 262 nm. El intervalo de pH de trabajo fue entre 6,5 y 11,5 excepto el IMINO
que se amplió entre 5 y 12. Dada la velocidad de las reacciones, se utilizó la técnica de
flujo detenido. La fuerza iónica de las disoluciones se mantuvo constante a 0,3 M
utilizando en todos los casos NaClO^ como electrólito de fondo. El estudio espectrográfico
de los reactivos mostró en todos los casos la aparición de una única banda en torno a 262
nm identificada con la formación del enlace N-Cl. Las reacciones de cloración se
completaban en tiempos que variaban entre 0,05 segundos y 1 segundo, mostrando orden
uno respecto a la concentración de amina e l^ipoclorito con lo que el análisis cinético se
efectuó por el método de integración mediante el ajuste de los datos experimentales
absorbancia/tiempo a la ecuación i^^tegrada correspondiente. En la siguiente figura se
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Figcn•n 1. Formación N-CI-DETA a pH=10,0.
jDETAJ=jNaC10J=2,30•10"j M, jCnrboncrtojr<^^^r= 0,10 M, 1= 0,3 M.
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Habitualmente 1as concentraciones de reactivos utiliradas este trabajo fueron de
manera que [N-cloramina]^,na, = 2,30• 10^3 M. Cada 1cobS obtenida corresponde a1 pro^nedio
de cinco experiencias. Todas las reacciones evidenciaron una marcada dependencia. de la
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Figura 2. I^rfluencin del pH sobre la velocida^l de formación de N-cloranti»as.
(NaC10J = (Amr^taJ=2,3•10•3M, I= 0,30 M.
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Figur•a 3. I^^lue^rci^r del pH sobre la velocidad de fo^-mcrcró^r tle N-CI-IMINO.
(NaCIOJ = [Anri^lcrJ = 2,3 •10-^ M, 1 = 0,30 ^1^1.
Como puede obsen^arse en las gráficas co^-respondientes, la dependencia con el pH
muestra que la velocidad experi^»ental aumenta hasta llegar a un máxii^lo torno a pH 9,5
para todas las especies excepto para el N-CI-IMINO que lo alcanza a pH 6, 3, para volver
a descender a 1»edida qt^e sigue aumentando el pH. Los resultados numéricos obtenidos
se muestran en las tablas del apéndice B.1.
En los estt^dios prelimi»ares efectuados a partir de los resultados experimentales
anteriormet^te mostrados, se puso de manifiesto la necesidad de disponer de valores de
pKA determinados en las condiciolles experimentales lo inás parecidas posible a las
seguidas en este estudio. Por otra parte, dependiendo de los autores, los valores






suficientemente significativas como para que afectaran de manera importante a los c:álculos •
de las constantes de velocidad. Esto aconsejó la determinación experimental de los valores •
de pKA correspondientes al ácido hipocloroso y a las aminas secundarias. Así mismo iue •
necesario estudiar su dependencia con la temperatura. Los resultados se muestran en el . •























































Como se indicó en el i^^forme bibliográfico, en medio neutro y básico una
disol.ución de cloro contiene como especies predominantes el ácido hipocloroso y el anión
hipoclorito. En c«anto a las aminas, a los valores de pH utilizados, pueden encontrarse
en la forma libre o protonada, de manera que los equilibrios presentes en el sistema serán:
KHCfO
HClO +H2O ^= Cl0 - + H30 +
KRZNH
R2NH2 +H2O ^ R,NH+H30 +
A partir de 11s especies indicadas en los dos equilibrios ai^teriores, en principio




R,NH2 ^-Cl0 - -^ productos
^
RZNH+ClO - -^ productos
k^
R,NH2 +HClO -^ prodtcctos
Teniendo en cuenía Ias evidencias cinéticas que indican que se trata de un pr.oceso
de orden dos, para cada posibilidad la ecuación de velocidad resulta:
v _ d[N-Cl Arnina]
_ kl • [HClO] • [R2NH]
dt
v _ d[N-Cl Amina]
_ ^. [Cl0 -] • [RZNH2 ]
dt
v _ d [N-Cl Arnina] _ k3 • [Cl0 -] • [R2NH]
dt
v _ d[N-Cl -Arninu] _ k4. [HClO] • [R,NH2 ]
dt
A partir de estas ecuaciones, de los equilibrios de proto»ación previos y expresando
las concentraciones de los reactivos en función de las concentraciones a^^alíticas, pueden
deducirse de nuevo cuatro expresiones que relacionan k^, (co^^stante de velocidad te^órica,
siendo n cada una de las etapas lentas señaladas previamente) con la constante bimolf:cular
(k„), con el pK^ del ácido hipocloroso y de la amina con la [H+].
^
De las cuatro posibilidades antes citadas inmediatamente se descartan las
correspondientes a k3 y 1^ ya que, las ecuaciones cinéticas a las que se llega no son
compatibles con la dependencia de lç,^,s con el pH. En efecto, si alguna de ellas fuera la
etapa lenta debería haberse hallado una dependencia al variar el pH acorde con lo que se
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Fiscn•o 4. Variaciáir coir el pH de la co^rstan^e de o^•den ^los ^eórica, para las reaccioites eittre tuta
especie iónica y vtra molecular, co^lsideroitdo uno nnrino de pl^, =11.
Ninguna de ai»bas representaciones coincide con las curvas obtenidas
experimentalmente. Para los otros dos mecanismos restantes, las ecuaciones que se
deduce» para k^, so» las siguientes: ^ ^
CH +]kl • K^,H K + H+ . K + H+
^ HCIO ^ ^ ^ ^ RZNH ^ ^ ^
, LH +^kca - ^ ' ^HCto ^











^H +^ •k = k' •^
^KHCIO +^^ +^ ^ • ^KRZIVH + ^H +^ ^ •
•
. •
siendo k' = k,'KR2NH para el mecanismo entre especies moleculares y siendo k' _ •
k2•Kxc^o para el mecanismo entre especies iónicas. Esta ecuación collduce a una •




























Figec^•a S. Vnriació^t co^t el pH de la co^rsta^rte de ordert dos teórica, para lczs reaccioiies e^ttre es^^ecies ^





Puede comprobarse como la curva teórica coincide aceptablemente bien con las •
evidencias experimentales encontradas. De hecho, el ajuste de los datos experimentí^les a •









datos obtenidos de k°bs y pH, introduciendo como parámetros fijos los valores de pKa
para la amina y para el ácido hipocloroso determinados experimentalmente y cuyos
resultados se encuentran en los apéndices A.1. y A.2. Para todas^ las aminas se ha
encorltrado un buen ajuste al modelo propuesto cuyos resultados para la formación de las
N-cloraminas a 25 °C se muestran a continuación:
Substrato clorable k' / M-' s-'
DEMETA (1,136 ± 0, OS) • 10-3
DETA (3, 95 ± 0, 09) • 10^
MEETA (7,76 ± 0,01)• 10^
DIPRO (3,98 ± 0,10)• 10-5
DIISOPRO (6,37 ± 0,07)• 10-5
DIISOBUT (7,41 ± 0,02)• 10^
IMINO 1,49 ± 0,04
Tabla 1. Co^rst^rn^es tle ve^loci^lnd k' pm-a la clorac•ión de aminns alifcíticas seccurdarias.
Sin embargo, tal y como se mostró en la bibliografía, mediante el simple análisis
de los cíatos cinéticos se llega a la misma conclusión a la que llegaron inicialmente Weil
y Morris` y posteriormente varios investigadores y es que ambos mecanismos son
cinéticamente indistingu^^bles. Las constantes de ataqt^e que pueden determi^^arse para cada
mecanismo son:
Substrato clorable 1^KR2NH k,/M-'s-^ k2/M-'s-1
DEMETA 10,82 7,51 • 10' 2,02• 105
DETA - 11,02 4,14• 10' 7,03• 103
MEETA 10,92 6,45• 10' 1,38• 105
DIPRO 10,94 3,47• 10' 7,08• 103
DIISOPRO 11,48 1,92• 10' 1,13• 103
DIISOBUT 10,50 2,35• 10' 1,32• 105
IMINO 5,30 2,98• 105 2,56• 10'
Tabla 2. Corrs^afrt.es de ataque para la cloraciórr de ami^ras alrfáricas secundarras para la reaccióic ejrtre
especies ió^ricas o rrroleculares.
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Una interesante consecuencia que se deduce de la ecuaciói^ que relaciona k^bs con
el pH, tanto para el mecanismo entre especies moleculares como entre especies iónicas,
es la situáción del máximo de velocidad. Si en dicha ecuación se calcula la segunda
derivada de k^bs respecto a la [H+], puede co^nprobarse que nu^néricamente es i,^;ual al
promedio de los valores de pKa de la amina y del ácido hipocloroso. Este hecho puede
observarse en la figura 5 donde el máximo de velocidad se determina justamente a un
valor de pH= 9, l, promedio entre el pKa considerado para la amina, igual a 11 y el del
ácido hipocloroso de 7,25. Este hecho tamb.ién se cumple, dentro del error experimental,
para la dependencia de kobs con el pH determinada para las otras aminas secundarias, lo
que apoya el modelo considerado para la reacci.ón. .
Cnñsr'dn.rnci^nes sóbre l^r h^cse de la. reacr.ividad.
Dado que parece claro que no es posible establecer la naturaleza de las especies
que toman parte en la reacción sobre la base de las evidencias cinéticas, tal diferenc.iación
deberá hacerse a través de otro tipo de consideraciones. El hecho más notable determinado
experill^entalmente, es la marcada .diferencia de velocidades entre la cloración del 3,3 '-
inimodipropionitrilo y el resto de las aminas secundarias estudiadas, hecho coincidente con
la diferencia entre los valores de pKa. Esto sugiere una ^elación entre la reactividad y la
basicidad de la amilia. A continuación se van a analizar los dos posibles mecanismos
propuestos:
a) Reacción entre especies iónicas. En principio este mecanismo puede descartarse
porque la amina protonada no puede actuar como nucleófilo, lo que implicaría que se
produciría la salida . de un ion hidruro. Alternativamente, podría pensarse en una
posibilidad como es la formación de tin estado de transición del tipo siguiente:
R ' N -- -- ------ H
-ci --------- o
Figura 6. E.c^ndo de tra»srció^r pnra ln ^•ecrcrr^íir entre e.^•^^ecie.c ióitic^rs.
En este casó la transferencia del cloro al nitrógeno estaría concertada con la
transferencia del I^idrógeno de la amina protonada al átomo de oxígeno, originándose un
estado de transición cícli.co de cuatro miembros, que evolucionaría para dar un ión
hidróxido y u^^la N-cloramina protonada que, en una etapa rápida posterior, perdería dicho
protón para dar la N-cloramina final. Este inter^nedio cíclico parece poco probable dada
la inestabilidad debida a la tensión que se ger^er.a en dicha estru ĉ tura. Por otra^ parte, no
se comprende como podría tener lugar la transferencia de carga de unas a otras especies.
Para el caso de reacción entre especies ió^^icas se ha pla^iteado ot^-a posibilidad por
algunos autores2 para la cloraciót^ de aminoácidos y es aplicable a las aminas. Dicha
posibilidad considera que una vez alcanzado el par de encuentro entre especies iónicas se
produce una transferencia protónica rápida desde la amina protonada hasta el ión
hipoclorito y, posterior»>ente, el ataqL^e nucleófilo de la amina sobre el átomo de cloro.





Figcn•o 7. Pe,•frl ener^ético pnra la reacción eirn•e especies iónicas, co» trairsferencin protá^Tica ,nrevia
de^in•o del pnr de encue»tro. ^ ^
Los reactivos una vez alcanzado el par de enc«entro deben orientarse de forma
adecuada para que se produzca la transfere^^cia protónica y, posteriormente, produc;irse el
ataque nucleofíiico de la amina en una segunda etapa más energética que la primera tal
como se indica en lá ^^figura. En cualquier caso, este mecanismo implicaría que
estrictamente la etapa lenta es la reacciól^ entre las especies moleculares.
Otra forma de que ocurra Ia cloración a través de especies iónicas no parece
factible; con lo que puede establecerse que dicho proceso, aunque desde el punto d.e vista
del análisis de las ecuación cinética sea coincidente con la dependencia encontrada con el
pH, analizado desde el punto de vista de la reactividad es difícil de interpretar. Luf:go, se
descarta la posibilidad de que la etapa lenta sea la reacción entre especies iónicas.
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b) Reacción entre especies moleculares. En este caso el centro electrofilo sería el
átomo de cloro y la amina libre actuaría como nucleófí^lo ya que poseería el par electrónico
libre. Por su parte, el grupo OH del ácido hipocloroso actuaría como grupo saliente,
aunque necesitaría la asiste^^cia de un protón pára que su basicicidad disminuyera respecto
a la de la ami^^a. De otra forma, sin esa asistencia de un protón, el OH- que es un
i^ucleófilo más fuerte que la propia amina no actuaría como grupo saliente. Sin embargo,
tras la asistencia protónica y fozmación de H20 la basicidad disminuye. Por tanto, el
intermed.io de reacción sería el siguiente:



















Figurn 8. Estarlo tle trui^sición cíclico para 1^ reacción e^rtrc especies mvleculares.
Al igual que el intermedio de la figura 6, se trata de un ciclo de cuatro miembros,
conformación altamente energética que parece poco probable dada la magnitud de las
constantes de velocidad.
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Existe otra posibilidad de que el grupo OH del ácido hipocloroso capte un protón
con Io que nuevamente una molécula de agua será el grupo saliente. Tal posibilidad, es
la participación de una molécula de agua en el estado de transición, tal y como ^Weil y
Morris (l.oc. cit. ) sugirieron inicíal^mente. Esto implica un intermedio del tipo:
Ra,,^^^
^,, ,. H .
''',,,^ i^/'' a``^ ♦R' •N.
i
•o+
Figerr-a 9. Estarlo de n•a^tsición crclico para In reacció^i entre es^ecies ntoleculares co^t la participnció^i
de u^1n molécula dc ngua.
Los estados de transición planteados en las iiguras 8 y 9 son consistentes con los
resultados experimentales. De acuerdo con este mecanismo puede esperarse que ex:ista una
correlación entre la constante de bimolecular (k) de velocidad y el pKa de la amina
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rrsur•ct lU. Kelcrcr^n errlre la cvns^ante fiirrrolecul^r ^le clor^rción y la baricidad de las anrirras para la






^. Puede comprobarse que a menor basicidad de la amina r»enor reactividad. Dado
•^ que las escalas de nucleofilia y de basiciciad sor^ si^ficier^temente paralelas3, hemos
^ '1' d l b 'd dh
•
•
u iza o a asicl a como una med^da aproximada de la nucleofil^a. Por lo tanto, cuanto
n^as nucleofila sea la amina mayor velocidad^ de reaccaon; tal como se ha indicado, es lo







• A la vista de los valores de las constantes de velocidad parece claro que para la
• formación de la N-CI-IMINO el control es de tipo químico. Sin embargo, para las aminas
• más básicas de pK^ alto, tal como se ha expuesto en la revisión bibliográfica, la literatura









un tipo de reacción similar, la de nitrosación4, está adi»itido que para valares de
constantes bimoleculares del orden de 10' M-' s-' se trata de control por difusión. De
hecho, los trabajos efectuados hasta la fecha en ese campo con aminas al:ifáticas
secundarias, no permiten establecer ninguna correlac_ ión entre la estructura y la reactividad
y, por^lo tanto, se admite el control físico sobre la base de la magnitud de las con.stantes
de velocidad. Sin embargo, esta consecuencia no parece tan clara si se analizan
detenidamente los resultados obtenidos para la cloración de las aminas secundarias de
pKe > 10,50 estudiadas en este trabajo y cuyas constalltes de velocidad son del or•den de
10' M•' s^' .
Al estudiar la relación entre la.^estructura y la reactividad de las cloraminas
^:^
indicadas, no se encuentra correlación alguna si se analiza la relación deI log k fi-ente al
pK^ , tal y como puede observarse en la tigura 13. Tampoco se ha encontrado correlación
entre las constantes bi^noleculares y los parámetros de Taft, q«e son medida del efecto
inductivo de las cadenas alquílicas laterales sobre el átomo de nitrógeno. Estos hechos son
consistentes con u^^ control de tipo físico. Ahorá bien, si se ar^aliza la correlació:n entre
la velocidad de reacción y el efecto estérico debido a las cade^las laterales, repre^;entado
por los parámetros de Charton, se encuentra la siguiente tendencia:
Sustrato: k• 10-' / M-' s-' ^; ^9 '
META ^ 7, 51 0, 70
MEETA 6, 45 ^ 0, 73
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, Figur•ci I1. Repr•eserrinciórr del lo^or•inno ^le la corrs^arrte binroleculccr dc^ ^^elocidnd fi•ente nl sumcztorio





^ De la representáción se deduce la cor^-elación entre la reactividad y el efecto
^ estérico de las cadenas alifáticas laterales. El ajuste por regresiói^ lineal proporciona un
^ valor para ^' _-0,98 ± 0,19 que indi.ca claramente que a medida que el impedimento





^ Este hecho, junto con las características consideradas para el mecanismo entre
^ especies moleculares per^»ite dudar del control físico en estos procesos de cloración. Si
^' - . ,
•
la reaccion transcurre a traves de la formaclon de un mtermedio de los considerados; en








de disolvente, paréce difícil pensar que la reacci.ón de transferencia de cloro a la amina
sea más rápida que la difusión de los reactivos en el seno de la disolución. Por otra parte,
la evidencia mostrada en la figura anterior parece estar de acuerdo con los intermedios
planteados, dado que la facilidad con la que pueda alcanzarse la orientación adecuacía para
llegar a formar el complejo activado, ^ sugiere uná dependencia con el tamaño de las
cadenas laterales de la amina. En el caso del intermedio menos favorable, el de la figura
8, las interacciones estéricas serán aún más importantes que las correspondientes para el
de la figura 9. Para esta última, la más favorable, la geometría más estable para el átomo
de nitrógeno corresponde a la tetrahédrica, orientando el par electrói^ico hacia el cloro.
Atín en estas condiciones las interacciones entre las cadenas alifáticas del nitrógetlo y el
átomo de cloro parecen probables. En cualquier caso, tanto la posible geometría del
complejo activado como la evidencia del efecto estérico ponen en entredicho el control por
difusión.
Otro punto que puede poner e^l cuestión el control por difusión viene determinado
por la diferencia ei^tre las constantes de cloración para el caso del c.loro molecular^ y del
ácido liipocloroso, de hecho, tal como se expuso en la bibliografia, Matte et a1.6
determinaro^^ para las consta^ltes bimoleculares de cloración por ácido hipocloroso de la
dimetilamir^a y dietilamina los valores:
Substrato: ^ k.10-^ ^ M-^ s-^
(C12)




Tabla 4. Velocidades ^lc cloració^r por clnro moleculaf• y po^• ^íci^lo hipoclo^•oso para aminas sece^^cdari^s
obte,tidas por Matte et nl.
Como se observa en la tabla, la cloración por cloro molecular es unas 17 veces más
rápida que por el ácido hipocloroso, hecho que contrasta con la idea de que la reacción
de cloración por ácido hipocloroso esté bajo control físico.
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El estudio de las reacciones de formación de N-cloraminas se completó con la
dependencia de la velocidad de reacción con la temperatura - los valores experimentales
se recoge en el apéndice B.2.-. Para todas las aminas se comprobó el cumplimiento de la
relación de Arrhenius y, una vez establecida la naturaleza de la etapa limitante, se pueden
esti^l^ar las entalpías y entrop.ías de activación. Los resultados obtenidos se muestran a
continuación:
Substrato dH^ / 1:J mol-' ^S ^/ J K-' mol^' AG ^/ kJ rnol-'
DEMETA 15 ± 5 . -46 ± 6 28 ± 8
MEETA 23 + 3 -18 ± 2 28 ± 4
DETA 26 + 3 - I 1± 1 29 ± 3
DIPRO 29 + 2 -2,0 ± 0,2 30 + 2
DIISOPRO 30 + 4 -5 + 1 32 + 4
DIIS013UT 26±6 -18+2 31 ±6
IMINO 10 + 1 -108 + 2 42 + 2
Tabla S. P^rr^unel)'US IC)'))IOCI1)IĈII)11CUS pa!'Cl la clor^lcióll de anrinas alrfĉíticas secundarias.
Tal corno pt^ede observarse, los^ valores numéricos obtenidos coinciden con el
orden de magnittid establecido para el co^^trol por dift^sión. Dado que este parámetro
termodinámico es un reflejo de la formaciórl y ruptura de los enlaces y, que el estado de
transición más factible es aquel en el que interv.iene ]a participación de una molécula de
agua, parece lógico que el balance energético pueda resultar con valores bajos de
entalpías. Res^ilta curioso observar que la menor el^talpía de activación corresponde
justamente al IMINO c«ya velocidad está lejos del límite del cor^trol físico.
Por su parte, las entropías de activación muestran valores negativos característicos
de procesos donde el estado de transición alca^^za un determinado grado de orden, el
valor determil^ado para el IIVIINO contrasta con el del resto de los sustratos e indica que,
para esta a»^ina, el complejo activado presenta una ordenación mucho mayor.
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Los valores de los parámetros de activación han de ser considerados con mucha
cautela, ya que al aceptar un estado de transición cíclico con la participación de una
molécula de agua se hallan incluidos los valores de OH¢ y ^S ¢ correspondientc:s a la
citada participación. ^
Finalmente, los valores de la energía libre de activación son muy S1I1111arE:s para
todas las aminas aquí estudiadas, excepto para el 3,3'-iminodipropionitrilo que es m^ís alta,
lo que confirma que en la reacción de cloración la reactividad va en algún modo paralela
a la basicidad de la amina y, por tanto, permite nuevamente decantarse por el mecanismo
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5.1. Descomposición de l^t-cloraminas.
En las pruebas preliminares las reacciones mostraron velocidades suficientemente
rápidas como para poder aplicar el método ci^^ético de integración. El orden de reacción
se determinó, por tanto, mediante el aju ŝte de los datos de absorbancia tiempo obtenidos
en el registro cinético a la ecuación integrada de primer orde^l eil condiciones en las que
el hipoclorito se mantenía como reactivo limitante. De la peT^diente se obtenía la
pseudocoi^stante de velocidad orden uno kobs. En tódos los casos se comprobó el
cumplimiento del orden uno respecto al hipoclorito. Co^no ejemplo, se muestra la reacción
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Figt^t•a 1. Contprobacic»r del vt•de^t de reaccióit r•especto al reacti^^o en dcfecto. Reacciótt de
rlescoirtposición de Ici N-CI-NIETISOPRO. (Amiit^rJ= 0,015, (NaCIOJ= 2,.^0•]O^j M, (NaOHJ = 0,70 M,
T= 25 ° C.
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El estudio de la influencia de la concentració^^ de hipoclorito sódico se e:fectuó
variando su concentración inicial y manteniéndola sie^npre en defecto respectc^ a la
concentración de la amina. Los resultados de la lcobs obtenidas en el ajuste a la ecuación
integrada de primer orden, sé muestran a continuación:
[NaC10] /[NaOH] 1 M 0,60 M 0,10 M 0,06 M
2.30• 10-3 M 1,27• 10^2 7,08 • 10-3 1,35• 10-3 8,41 • lU^
2,00• 10^3 M 1,20• 10-2 7,17• 10^3 1,28• 10-3 8,46• 10^
1,70• 10-3 M 1,19• 10•2 7,08• 10-3 1,30• 10^3 8,55• 10^
1,50' 10^3 M 1,23' 10-3 7,07• 10-3 ., 1,27' 10-3 8,39 ' 10^
1, 30 10-3 M 1,18 • 10-2 7,11 • 10-3 1, 32 • 10-3 8, 64 • 1 U^
kohs media: 1,22 • 10-2 7,10• 10-3 1,30• 10-3 8,49• 10^
T^rbin 1. 1^ flcre^lcici t!e l^r co^rcc^n^ración inici^l de hiJ^ocloritv .cúdico .,^obre In psee^doconsrrulrE^ de
velocid^d de prin^e^• orcle^l, p^rra la ^IesconrPosición ^le Ict N-CI-DL^TA. ^Anii^raJ= 0,015 M.
En todo el intervalo de [NaOH] estudiado ^lo existe depe^1dencia de la kobS respecto
de la concentración ii^icial de hipoclorito sódico. Estas mismas experiencias se ]levaron
a cabo con las otras N-cloraminas determinándose en todos los casos el mismo
comportamie»to; los resuitados obtenidos ŝe enc^ientran tabulados en el apéndice I3.3. A
partir de estas experiencias se determinó que Ias condiciones óptimas para el seguimiento
cinético, en cua^lto a la concentración de hipoclorito, correspondían a valores en t^orno a
0,002 M. De esta for ►na, al utilizar el método ci^lético integral era posible seguir
variaciones de absorbancia, de 700 a 800 mA. .
La influencia de la amina se estudió variando la concentración eT^tre 0.023 y().0023
M a una [NaOH] deter^l^inada y manteniendo constante la concentración de hipoc:lorito,
l^ara evitar la aparición de dicloraminas la concentración de la amina nunca se disn^inuyó
por debajo de la de hipoclorito. Los resultados obtenidos para la N-CI-DETA se mtiestran
en la siguiente tabla:
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r«
[NaOH] / M: 1 M
[Amina] / M:
0,60 M 0,10 M 0,06 M
2,30• 10•Z l ,26• 10-2 8,48• 10•3 1,37• 10-3 8,84• 10^
1,78• 10-2 1,28• 10-2 8,27• 10-3 1,33• 10-3 8,47• 10^
1,27• 10•2 1,23• 10-? 8,68 • 10-3 1,35• 10-3 8,56• 10^
7,46• 10•3 1,27• 10-3 8,08• 10-3 1,32• 10•3 8,33• 10^
2,30• 10•3 1,24• 10-2 8,15• 10-3 1,30• 10-3 8,41 • 10^
ko,,s medi.a: 1,26• 10-2 8,33• 10-3 1,35• 10-3 8,52• 10^
Tabla 2. Ir flueircia de l^c cvncerrtració^r i^riciczl ^le ^uuiira sof^re la p.ceudocoirsta^rte de velocidad de primer




^ Ln este caso tampoco se observó dependencia de la l^^s con la concentración del
^ reactivo. Los misrnos resirltados se encontr-aron para las otras N-cloraminas y se




^ La concentración de hidróxido sódico se varió entre 0,05 y 1 M. Los resultados
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Frgur tr 2. Ir fluencra de l^r coircenrrnc•ron de NaOH sobre la pseudocvn.ct^ur^e tle ^^elocrdnd de pruner








Se comprueba la dependencia lineal entre la koUs y la concentración de I'^aOH. ,^
Este mismo comportamiento fue comprobado para las distintas N-cloraminas y los r






La. influencia de la de la fuerza iónica se estudió en condiciones de [NaOH] en las ^ ^
que fuera posible una variación importante de la mis^»a. Para ello se usaron bajas ^
concentraciones de NaOH del, orden de 0,10 M, y se ajustó Ia fuerza iónica con NaClO:,. ^





^ . . 1
I/ M 1,50 ,1,00 0,50 0,20 ^
^
Cl-DETA 1, 2810-3 1, 21 • 10-3 1, 25 • 10^3 1, 21 • 10-3 ^
^
Cl-DEMETA 1,78• 10^ 1,74• 10^ 1,79• 10^ 1,77• 10^ ^
^
Taf^la 3. li fluencin de l^c fi^e^za iónica parn la descor^rposicró^r de la N-CI-Di^^^etilczrnina y N-CI- ^
Dietilcr^rrina . Elect^-ólito de fo^iclo NaC10,,. ^ ^





, Para ambas N-cloraminas pudo detertl^inarse q^le la pseudoconstante de veloc.idad ^





Los resultados obtenidos^hasta el momento indican que la descomposici.ón de las ^
N-cloraminas en medio básico presentan un b^ien ajuste a la ecuación integrada de: orden *
uno con independenciá de la concentración inicial de la amina y del hipocle^rito e ^,
independencia respecto a la fuerza iónica, establecié^ldose únicamente dependenci^i lineal ,^



















El abordar el estudio de las reacciones de descomposición de N-cloraminas en
medio net^tro tiene interés en cuanto a que estas son las condiciones que habitualmente se
encuentran en Ios medios acuosos naturales. De hecho, es difícil encontrar sistemas
ambientales, ya sea en aguas potabilizadas o residuales, en los que el pH supere valores
extremos de 11 en la zona básica o de 3 en la zona ácida. Estas consideraciones llevaron,
po.r tanto, a extender el estt^dio de las reacciones de descomposición hacia el intervalo de
pH comprel^dido entre 5 y12. Se realizaron estudios preliminares similares a los de medio
básico, en los que se comprobó que por debajo de pH 12, las velocidades de reacción eran
muy let^tas, lo que llevó a la utilización del método de velocidades iniciales en todo el
intervalo de pH señalado. A1 utilizar el método cinético de aislamie^^to respecto al
hipoclorito sódico, a partir del ajuste de los datos experimentales de absorbancia/tiempo
mediante regresión IineaI y conociendo el coeficiente de absortividad molar diferencial y
la concentración de1 reactivo limitante, se obtenía el valor de la pseudoconstante de
velocidad de primer orden. Erl los todos los casos estudiados se siguieron porcentajes de
reacción que no superaban el 4%, lo que correspondía a variaciones..de absorbancia entre
20 y 25 111A. Un ejemplo del cumplimiento de la linealidad ^^e los registros de
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Figura 3. Descornposición de N-CI-DETA a pN=10,5.
[DETAJ = 0, 015 M, [NaCIOJ = 2, 32 10-3 M.
[CC11'f70I1 Ci^OJToraf - 0 ,163 M, 1= 0, 50 M.
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Se determinó la .influencia de la concentración inicial de hipoclorito variando la
concentración de éste y manteniendo constantes el resto de concentraciones de los
reactivos. Los resultados obtenidos para la descomposición de la N-CI-DETA a varios
valores de pH se muestran en Ia tabla siguiente:
[NaC10]/M 5,98• 10•3 4,78• 10"3 3,59• 10"3 2,39• 10"3 1,20• 1()^3
pH=12,0 2,28• 10^ 2,03• 10^ 2,11 • 10^` 1,98• 10^ 2,02• 10^
[NaC10]/M 3,32• 10"3 2,85• 10"3 1,90• 10"3 1,43•.10"3 9,50• 10^
pH=11,0 1,85• 10^ 1,76• 10^ 1,82• 10^ 1,84• 10^` 1,79• 10^
[NaClO]/M 3,33• 10"3 2,78• 10"3 2,22• 10"3 1,67• 10"3 1,11 • 10"3
pH=10,0 1,11•10"4 1,25•10^` 1,07•10^` 1,31•10^ 1,15•10^
[NaClO]/M 3,33• 10"3 2,78• 10"3 2,22• 10"3 1,67• 10"3 1,11• 10"3
pH=8,0 1,04• 10^ 1,13• 10^ 1,08• 10^ 9,87-10-5 9,88 10•5
[NaClO]/M 3,33• 10•3 2,78• 10"3 2,22• 10-3 1,67• 10-3 1,11 • 10-3
pH=6,0 1,23• 10^ 1,31 • 10`' 1,29• 10^ 1,21 • 10"5 1,25• 10"S
Tablo 4. li fliiéncia de In concc^rt ►•ación clc hrpoclnrrto pnra lo rcacció^^ de
clescornposició^^ de la N-CI-DETA.
[DETAJ= 0,01 S M, 1= 0,5 M.
Vnlores de pN= 12 y 11, [FosfafoJ,o,^,,= 0,066 M.
Vnlror dc pH= 10, [CnrbonatoJto,^r= 0,066 M.
Valores de pH= 8 y 6, [FosfatoJ^o,^r= 0,044.
En todos los casos se determinó Ia independencia de la concentración de
hipoclorito, con lo que mostraba el cumplimiento del orden uno respecto al reactivo en
defecto. Este comportamiento se comprobó para distintas N-cloramiñas estudiadas y los
resultados se muestran en el apéndice B.3.
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Se determinó la influencia de la concentración inicial de amina, manteniendo
constantes la concentración inicial de hipoclorito y de tampón. Los resultados para la
descomposición de la N-CI-DETA se muestran a continuación:
[DETA]/M 2,30• 10-2 1,78• 10-2 1,27• lU-2 7,46• 10-3 2,30• 10^3
pH =10, 0 1,20• 10^ 1,04• 10^ l, l l• 10^ 1,22• 10-0 1,03• 10^
pH=7,0 1,10•10^ 1,11•10^ 1,17•10^ 1,13•10^ 1,12•10^
pH=6,0 1,06•10-`' 1,15•10-4 1,03•10^ 1,11•10^ 1,02•10^
"l^r.hlcz S. Lfluerrcio de lo co^rcenrr-oc.ián irricial rle nmi^ra para la ^lesconrposicicí^r de la N-CI-DETA.
[Na CIOJ = 2,.^0 • 1 D"•;M, 1= 0,50 M.
Valares de pH= 10,0, ^Cczr•bo^tato J,o,^r=0,066M.
Volor-es ^le pN= 7,0 y 6,0, ^Fosf^rroj,o«,,= 0,044 M.
Al igua] que en medio básico puede comprobarse la independencia de la
concentración inicial de la amina. Este mismo comportamiento se comprobó para la
descor»posició» de la N-clorodimetilamina y de la N-clorodiisopropila^l^ina. Los resultados
se muestran en el apéndice B.3.
Siguier^do la siste^»ática del estudio de la influei^cia de las concentraciones iniciales
de las especies q«e toman parte en la reacción sobre la constante de velocidad, se
comprobó el efecto de la concentración inicial de la base o tampó^l. Se realizaron
experiel^cias a tres valores de pH en torno a 7 manteniendo constante la concentración
inicial de amina e hipoclorito y variando la concentración de tampón Na2HP0^/KH2P04,
co^»o puede comprobarse ei^ la próxima figura. Al igual que los resultados obtenidos para
la descomposició^l en i»edio fuertemente básico, se deter^l^inó que la constante de









Figura 4. I^rflcreircia de la concc^irn•acióu inicial de tampó^r sobre lc^ consrairte de velocicla^l de
desconrposicróil clc la N-CI-DETA.
[DETAJ = 0, 020 M, ^Na CIOJ = 0, 0023 M. .
(O) pH=6,0; (O) pH=7,0; (á^) pH=8,0.
J
Se estudió el efecto del medio sobre la constante de velocidad, manteniendo
co^ista^^te la co»centración de amina, de hipoclorito y de ta^^pón y variando la
conce^^tración del electrólito de fondo NaClO^. Los resilltados para la descomposic:ión de
^la N-clorodietilamina a un valor de pH= 10,3 se muestran en la siguiente tabla:
I/M kobs ' 1 ^5 ^ I111n-1






T^cbla 6. I^^uencia cle I sobr-e la velocidad rle rcacció^r de desca^rposicióit
^le la N-Cl-dietilar^riirn a pH= 10,3.





^ Finalmente, para completar el estudio de las influencias de los reactivos sobre las
^ velocidades de reacción, se efectuó la comprobación de la variación de la constante de
• 1 'd d b dve oci a o serva a con el pH del med^o, cubriendo todo el intervalo de pH de traba^o,
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^ Como pi^ede observarse, la velocidad es máxima a altos valores de pH, decreciendo
^ progresivamente hasta aproximadamente pH=11, desde donde se mantiene constante para
^ volver a variar aurnentando a partir de pH =5. La misma dependencia de la velocidad con













Los resultados presentados hasta el momento indican que la constante velocidad
observada es independiente de las concentraciones iniciales de amina e hipoclorito ^;ódico,
dependiendo únicamente de Iá fuerza iónica (para valores de pH por debajo de 1:^) y de
concentración de la base o tampón, siendo esta dependencia de primer orden. I)e esta
manera, a medida que aumenta la concentración de base aumenta la velocidad. Centrando
la atención en las evidencias experimentales obtenidas para la reacción en medio
fuertemente básico, puede escribirse la ecuación de velocidad como:
-d[N-clorarnina] _ ko^• [N-cloramina]
dt
;^:^
siendo la pseudoconstante de velocidad de primer orden igual a:
ko^ = koH - • [OH -3
El ajuste por míni^nos cuadrados del tramo correspondielite a la zona básica de las
representaciones del logaritmo de las constantes de velocidad observadas frente al pH
proporcior^a los siguientes valores;^para la pendientes:
N-CI-DETA 1,11 ± 0, OS
N-C1-DEMETA 1,00 ± 0,03
N=C1-MÉETA 0,98 ± 0,08
N-CI-DIISOP 1,02 ± 0,09
Tabla 7. Valores de lns pendie^ltes de las rep^-esentaciones de log k^s frente al pH para Ic^
descomposiciór^ ^le N-clora^r► i»as e^2 nredio básico.
Como se mostró en el informe bibliográfico, el mismo tipo de dependenci^i lineal
de log kobs con el ,pH fue encontrada para la descomposición de N-cloroalcoholaminas,
como por ejemplo la N-Cl-dietanolamina, desde valores de pH=10 hacia altas
concentraciones de NaOH.
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Para el caso de las N-clora^l^inas las dependencias respecto a los reactivos
encontradas y el cumplimiento de este modelo para el NaOH sl^gieren una catálisis básica
específica para dicl^a base, que podría extenderse a distintas bases que cubrieran un amplio
intervalo de pH. En este sentido, la siguiente etapa del estudio fue la influencia de la
concentración de distii^tas bases y el efecto de catálisis de las mismas sobre la velocidad-^
de reacción de desco^»posición de las N-cloraminas alifáticas secundarias.
Por lo tanto, en el estudio presentado a continuación se analiza el comportamiento
cinéti.co de . las N-cloraminas frei^te a distintas bases que cubren un intervalo de once
unidades de pK. Los resultados obtenidos se expo^^en e^i orden décreciente ell cúanto a la
fuerza de la base.
5.1.1. l^rf1'r^enci^r dc l.^s i^n^s OH-.
Hasta el mol»e»to se ha estudiado la influe^^cia de la conce»tración de NaOH sobre
la constante de velocidad de dcscomposición de la N-CI-DETA, determinándose una
dependencia de prii»er orden. Este estudio se extendió a dos series de aminas alifáticas
secundarias dcfinidas como R,-NH-R2. Una de las series corresponde a las reacciones de
descomposición cíe N-cloraminas secundarias simétricas obtenidas por reacción del
hipoclorito con las correspondientes alninas secur^darias en las ambas cadenas alifáticas (R1
y R2) eran iguales. La segu^^da serie corresponde a las N-clorail^inas secundarias generadas
a partir de amir^as cor^ distintos substituyei^tes alifáticos. En este segundo caso se varió
únicametlte una de las dos cadenas laterales, R1, manteniendo fija la otra, siendo R2 un
grupo ^netilo. El estudio de la influencia de la concentració^^ de NaOH sobre la kobs mostró
en todos los casos dependencia de primer orden. A continuación se muestran gráficamente
los resultados: -




[Na OH] / M
o.o
2.0
Figeu-a 6. V^rricrció:r de_ k^s con [N^OHJ para la desconrposicióir dc N-cloranri^ras sinrétricas.
^ [AnrinccJ= 0,015 M, [NaC10J= 2,3•10-3 M.
(O) N-CI-DETA, (^) N-CI-DIISOPRO, (O) N-CI-DIPRO, (^) N-CI-DEMETA,
2.0
0.0





Fi^urtr 7. Vari^rciórr ^le k^,^s corr [N^rOHJ pnra la desconrpósición de N-cloraminas asinrétr-icas.
^ [AmirruJ= 0,015 M, [NtrCIOJ= 2,3•10^j M.
(^`^) N-CI-METISOPRO, (O) N-CI-METPRO, (O) N-CI-MEETA, (^) N-CI-DEMETA.
En todos los casos se obtuvo una dependencia lineal de primer orden, lo quf; indica
el efecto catalizador del ión OH- sobre las reacciones. F,l valor de la pendiente obtenida
por regresión lineal proporciona e1 valor de 1coH. Los resultados de los aj ustes por rrlínimos
cuadrados se presentan en el apéndice ^ B.4. Las _constantes de velocidad obtenidas se
muestran a continuación:
N-cloramina koH (M^' min^')
^ N-CI-DEME'TA (1,93 ± 0,03) • 10-3
N-CI-DETA (1, 220 ± 0, 006) • 10-2
N-CI-DIPRO (1,02 ± 0,03)• 10-2
^`^N-CI-DISOPRO (1,23 ± 0,01)• 10^2
Tabl^r 8. Consrarr^cs de ^^eloci^/ad k^„r par^r la descomposiciórr cle N-Clorarninas sintétr•ic^rs.
Se observa, por una parte, que para la N-CI-DEMETA la constante de velocidad
es unas seis veces menor que para el resto de las N-cloraminas que no muestran ^
diferencias significativas entre ellas. Por otra parte, el a«mento del tamaño de las cadenas
alquilicas laterales no provoca aumento en la velocidad de descomposición i•espe^^to a la
N-clorami^^a menos sustituida.
N-cloramina kaH (M-' min^'}
N-CI-MEETA (1, 37 ± 0, 02) • 10-2
N-CI-METPRO (1, 69 ± 0, 03) • 10^2
N-C1-METISOPRO (6,97 ± 0,03)• 10-2
Tabla 9. Constarues de velocidad korr par^ la tlescornposiciórr de N-Clornmirras asimén•ic^rs.
De nuevo, la menor velocidad de Ias tres N-cloraminas Ia presenta la N-CI-
DEMETA; sin embargo, a diferencia de la tabla a^^terior, el grado de sustitución entre las
especies si que parece influir en el aumento de la constante de velocidad de
descomposición. Finalmente, comparando ambas tablas, se observa que la velocidad de
descomposición de las N-cloraminas asimétricas es mayor que la de las simétricas.
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Hay que señalar el hecho significativo de que las ordenadas en el origen de los
ajustes anteriores son estadísticamente iguales a ceró, como se muestra en las tablas del
apéi^dice B.3. Esto permite establecer. q^ie en las condiciones de trabajo no hay otra vía
de descomposición.
5.1.2. Infl.uencia de los iones triflu^j-etóxido.
El sistema tr.ifluoretai^ol/KOH responde al siguiente equilibrio de disociación:
CF3 -CH2OH + KOH ^ CF3 -CH2O - + K + + H20
en do»de la especie aceptora de proto^^es es él a»ión trifluoretóxido, cuya cóncentración
depende valor de pH del inedio y está relaciot^ada con el pK., del anterior equilibrio, que
tiene un valor de pK^ = 12,43 (ta,lndo de 1^l rcfere^rcic^: P^rse, M. 1. , tiVebster, P. S. , Perk. Tr^ns. ,
11., 813, 1990 ). En relación a la descomposición de la N-CI-DETA, se determinó el orden
respecto a triflt^oretóxido a valores cle pH de 12,6, 12,3 y 11,8. Los resultados obte^^idos
para dependencia de koh` con la [TTEO-] l^ara las tres series se r»uestran en la siguiente
figura: ^
0.00 0.15 0.30 0.45 0.60 0.75
[TFEOH-] / M
Frgul'a 8. VCCI'laClUll (Ie k^,,^ coll la colrcenn•acióly de anió^l trrfluoretóxrclo
pal•a la descomposición de la N-CI-DETA.
^Am i l! aJ = 0, Ol S M, ^Nn CIOJ = 2, 30 • 10"3 M, 1= 0, 50 M(KC!).
(o) pH=12,6, (®) PH=12,.3, (O) pH=11,8.
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Al igual que para el estudio de la influencia del ión OH^, para este tampón también
se observa Lina dependencia de primer orden respecto a la coi^centración. Los resultados
numéricos del ajuste por mínimos cuadrados se encuentran tabulados en el apéndic^e B.S.
A partir del resultado numérico de las pendiente de las anteriores representacic>nes se
determina directamente la constante de velocidad de descomposición para la rE;acción
catalizada por anión trifluoretóxido. Puede observarse tanto en la figura como en los
resultados numéricos mostrados en el apéndice, que las pendientes obtenidas son
prácticamente iguales dentro del error experimental. E^^ cl^anto a las ordenadas en el
origen, para las series a pH 11,8 y 12,6 son estadísticamente iguales a cero. Uni ĉamente
para la serie a pH 12,3 se determina un valor sigi^ificativo. Dado el valor del pH de
trabajo, este hecllo se interpreta fundamentalmente como la catálisis por ión O:H^ y se
procedió a restar la magnitud correspondiente a la catálisis por dicho ión para las tres
repreŝentaciones anterior.es; a cada valor de kobs se le restó una cantidad igual a kbH*10 -
^14 - r^, obteniéndose las constantes de velocidad denominadas co^no k'obs . De esta forma,


















0.00 0.15 0.30 0.45 0.60 0.75
[TFEO-] / M
Figura 9. Variación ^le k'^s coir ln ^TFEO"J, desco^itando ln catálisis por OH', pora la reacció^i rle
desco►^rposició^l dc la N-CI-DETA.
los resultados del ajuste por regresión lineal se recojen en el apéndice 8.5., la pE;ndiente
de la representación proporciona la constante catalítica:





^ Este mismo procedimiento se siguió con otras dos cloraminas, la N-CI-DEMETA
^ y la N-CI-DIISOP. Al igual que para la N-CI-DETA las representaciones de lcobs frente
^ [TFEO-^] mostraban pequeñas ordenadas en el origen y, por lo tanto, de nuevo se
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0.0 0.1 0.2 0.3
[TFEO-] / M
0.4
• Fi,^in•a 10. Varración ^le k"^,,5 co^r ^TFEO J, desco^ittuldo la catálisis por OH", pnra la descomposició^t
• ^lc: ( O) N-CI-DEMETA a pH= 11,60 y(®) N-CI-DIISOP a pH=12,0.





• las constantes de veloĉidad obtenidas a partir de las pendientes de los ajustes
^ correspondientes, que se presentan en el apérldice B.S. , proporcionan los valores de las



















_^2^703 t O,ZOĴ •10-4 M-1' niin-1TFEO -
k^ ^ DIISOP
=^1^96 t 0,1^^'IO-3 M-1. 1111I1-1
Las ordenadas en el origen son estadísticamente iguales a cero, lo que vuE:lve a
mostrar que la única especie catalizadora, a parte del alcóxido, es el ión OH-. A partir de
estas evidencias puede establecerse que :
^TFEO ' ^ [ TFEO ] + %OH ' ' ^OH J
Ĵ .I..Ŝ . lllf%U('IZC1C! (^C'. %OS 1011('.S CUI'h071Utn V Í7lCGl'^)OnQCO.
Para este sistema hay dos especies capaces de actuar como bases catalizadoras, los
anioT^es correspolldie^^tes al equilibrio mostrado a continuación:
HCÓ3 +H2O.. ^ C03 +H30 +
cuyo valor de pKa es 10,25. El otro equilibrio posible es el correspondiente a la ^^rimera
ionización de1 ácido carbónico: ^
H2C03 +H2O ^ HC03 +H30 +
cuyo pKa es 6,37; en las condiciones de trabajó, a valores de pH en torno a:10, este
segundo equilibrio es despreciable, de manera que, las especies presentes en el mf;dio son
tínicamente las correspor^dientes a los aniones bicarbonato y carbonato.
La descomposición de la N-CI-DETA se llevó a cabo variando la concentración del
tampón carbonato/ bicarbonato a distintos valores de pH, los resultados obtenidos para las
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[Carbonatolcocai ^ M
Figcn•^t 11. Varinción ^le k^s co,r la co,rce,rtració,c de c^rbo,rato total
p^cra In r•ccrccivn ^le d^^scomposició,r ^lc^ ln N-CI-DETA.
jAnrin^J=0,01 ^Ll, ĵNaC10J= 2,30•10-3M, 1= 0,50 M.
(^) ^^N=10,63, (®) pH=10,36, (O) pH=10,00.
Se deterc»it^a, por tanto, una dependencia lineal de prii^ner orden para cada serie,
pero a diferencia de lo q^le se observó para el efecto del ión TFEO^, en este caso al variar
el pH también lo hace la pendiente de las representaciones, lo que es debido a la acción
de las dos especies C032- y HC03-. En cuanto a las ordenadas en el origen, puede
observarse que son significativas, lo q«e indica la participación de otras especies
catalizadoras. Los resultados de los ajustes se recojen en el apéndice B.6. Denominada
cada ui^a de las tres pendientes de la representación anterior como k^a^,;^;^a, para cada una
de ellas se puede ca1cL ► lar la fracción molar X de ión C032^ respecto a la concentración
analítica total de taT^pói^. Si se considera que la k^^^,;,;^a resulta de la participación de
ambos aniones, entonces:
k^^c - x ' ^kco3 - - kf^co3 ^ + kHCO3
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De esta for^na, representando las pendieT^tes de la anterior gráfica frenl:e a 1a
fracció^l molar de C032-, debería observarse una dependencia lineal, a partir de :la cual
puede determinarse el valor de las constantes catalíticas de cada anión. En efecto, la













0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
fraccibn molar de C032-
Fi^^crr•a 12. V^rri^rción ^le k«„ coir la fi•accióir nrol^rr de ^rnió^r carbo^rnto.
Meciiante el ajuste por regresión lineal de los puntos de la gráfica y sobre Ia base
de la ecuació^l anterior se obtuvo:
kNO?1-DETA





=^1,ZÓ f 0,44^'10-4 M-1• n71.I1-1
3
como puede observarse, la constante catalítica para el anión carbonato es unas die:z veces
mayor qt^e para el anión hidrógenocarbonato.
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Del mismo modo se estudió el efecto del tampón carbonato sobre la constante de
velocidad de la reacción de descomposíción de la N-CI-DEMETA y N-CI-DIISOP. Las
experienc^as se realizaron en condiciones en las que la catálisis por hidrógenocarbonato
fuera despreciable frente a la de carbonato; por ejemplo a valores de pH en torno a 10,6
donde la fracción molar de la especie C032- es muy superior a la de HC03-. De esta forma
y sobre la base de la relación de constantes de velocidad obte^lida para la N-CI-DETA, es
posib.le estimar que la catálisis por ión carbo^lato sería más de veinte veces mayor a la de
hidrógenocarbonato. Previamente se comprobó el ctimplimiento de esta aproximación para
la N-CI-DETA, de la cual se conocían los valores de ambas constantes catalíticas. El
análisis de kovs fre»te a[C032-] para las constat^tes experii^ientales determinadas en la serie
a pH=10,6 proporciona un valor de ]a pendiente, correspondiente de manera aproximada
a la constante catalítica por ión carbonato, de k=(1,17 ± 0,05)• 10-3 M-' n1111-`, que
comparada con la determiliadá por el primer procedimiento supone apenas LIIl 3% de
diferenc.ia. Una vez comprobado el cumplimiento de la aproximación se realizó una serie
para cada N-clora^^lina a pH 10,6. Representa»do los valores obtenidos frente a[C032^]
se obtuvie^-on las siguientes representaciones (a efectos^'^omparativos se incluye en la
gráfica la correspondiente a la N-CI-DETA): ^
[C032 ] / Pvi
Fr^ur^t 13. V^u•iació^r dc l^t k^,^ con ltr ^CO^'"J.
pH=10,6, 1=0,50 M, /^AnrinaJ= 0,01 M, (N^rC10J=2,3•10•^ M.
(*) =N-CI-DETA, (^) = N-CI-DIISOPRO, (O) = N-CI-DEMETA.
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El ajuste por regresión lineal de las representaciones para la N-CI-DEMET'A y N-
Cl-DIISOPRO dió como resultados:
kNO-CI-DEMETA
_/2




= /(^^39 t O,ZI)'lO-4 ^-1• ^-1
C03 l
Como puede observarse en los resultados del ajuste, recogido en el apéndic;e B.6.., -.,::^
:^
la ordenada en el origen para la descomposición de la N-CI-DEMETA es estadístic;amente
igual a cero, sin embargo, para la N-CI-DIISOPRO tiene un valor significativo coiricidente
en el orden de magnitt^d con las ordenadas óbtenidas para la N-CI-DETA. A los valores ^
de pH de trabajo parece razonable pensar que se trata de la catálisis por los ione:^ OH- .
En efecto, dicha contribución podría cuantificarse sobre la base de la expresión:
OH- í14 P^ko^ =koH-•10-
Restando estos valores a:^ las ordenadas e^^ el origen, de nuevo se obtenían
resultados significativamente distintos de cero, lo que hace pensar en la intervención de
otras especies capaces de catalizar la reacción. Se pensó en dos posibilidades, una de ellas
la propia amii^a que se añadía en exceso sobre el hipoclorito. Sin embar^;o, esta
contribuciól^ debería de ser muy peqt^eña ya que a los valores de pH de trabajo y
considerando como valor de pKa 11,02 la fracción de amina libre es bastante pequeña. De
hecho, la estimación efectuada mostraba que la contribución de la amina libre a la lbbs
debería ser unas cinco veces menor que las ordenadas obtenidas, lo que dado el orden de
magnitud súpondría constantes de velccidad prácticamente despreciables. La segunda
posibilidad planteada era la catálisis por una molécula de agua, aspecto que se analizará
con detalle posteriormente. Por lo tanto, de todo lo expuesto se puede pla^ltear que:
kobs - kc03 -' ^C^3 ^ + kxco3 ' [HC03 ] + ke
siendo :
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ke' - kOH'' ^^^ -^ + kamina libre' IQrnina libre] kd^
5.1.4. Inf/.uc».cia d.e los iones hexnfl.icor^ro^óxido.
En este caso el tampón utlizado fue el 1,1,1,3,3,3,hexafluorpropan-2-ol / KOH
cuyo valor de pKH es 9, 30 ( tomado tle la referencin: Page, M. 1. , Webster, P. S. , Perk. Traits. , 11. ,
813, 1990 ). Para la reacción de descomposición de la N-CI-DETA se determinó el orden
respecto al tampón a varios valores de pH (8,70 , 9,00 y 9,40). En cua^^to a la fuerza
ió»ica, al igual qt^e para el tampón TFEOH/KOH se t^tilizó como electrólito de fondó
KCl y se ajustó a 0,50 M. Los resultados obtenidos para las tres series estudiadas
muestran dependencias respecto a la concentración de alcóxido de primer orden y
o.rdei^adas en el orige» estadísticainente sigT^ificativas. Para descontar la catálisis por ión
OH-, a cada se^-ie se le restó la influencia de dicl^o ión, de manera que re ŝulta la


















0.0 0.1 0.2 0.3 0.4 0.5 0.6
(Hexafluorpropóxido) / M
Figura 14. V^r-ioción rle (k^^-ko^^•[OH"J) co^1 ln concentracióit de n^rió^i
/7exafluo^ J^ropóxido p^rr-a la descomposició^i de la N-CI-DETA.
(O) pH= 9,0, (O) pH= 9,40, (^) pN= 8,70.
[AnrinaJ= 0,015 M, [NaCIOJ= 2,30•1Q^i M, 1= 0,50 M.
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del ajuste por regresión lineal se obtiene que:
N-Cl -DETA _
kHFPRO_ -^7^Ĝ9 t O,I4Ĵ 'IO-4 M-1. II1121-1
Los resultados de dicho ajuste se encuentran en el apéndice B.7. Comc^ puede
observarse en la figura anterior, la ordenada en el origen aún descontado e:l efecto
catalítico del ión OH- sigue siendo significativa. En este caso, dado que al pH de. trabajo
la participación de la amina libre es nula esta ordenada e^l el origen parece nuevamente
atribuible al efecto catalítico del agua.
En este caso puede establecerse que:
^obs kHFPRO - ^CHFPRO ] +koH - '[OH ] +^^
5.1.5. Inl^^encia. ^le 1.os i^nes »^o».nhidr^t^er^nf^s ut^ ^^ ^lihidr^t^en.^ osfa.to._
De nuevo, y siguiendo el mismo procedimiento utilizado para el carbonato, se
efectuaron tres series en las cuales se varió la concentración total de tampón fosfato en
torno a tres valores de pH. La fuerza iónica se manuvo constante, utiliza^iclo como





0.00 0.05 0.10 0.15 0.20 0.25
(FosfatoJtotai ^ M
Fisu,-n 1 S. V^rri^rcrón de k^^„ con l^i evnceiTr,-^rcián de lCrU1P(JIl fO.^fata lotnl
p^rr^r l^r re^rcción de descom1^osició^^ dc.^ l^t N-CI-DETA.
^Ainrnaf= 0,01 M, ^NaC10J= 2,3•IQ^^M, 1= O,SOM.
(*) pH= 6,70, (^) pH= 7,60, (O) pH=7,00.
Los resultados de los ajustes se recojen en el apérldice B.8. Las co^lstantes de
vel.ocidad observadas muestran dependencia de orden uno respecto a la concentración total
de tampón f^sfato, pero al igual que lo que se determinó para la infl«encia del tampón
carbo^^ato, al variar el pH también lo hace la pendiente de la representación. De nuevo
esto es una indicación de la presencia de dos especies catalizadoras distintas. En cuanto^
a las ordenadas en el. origen obtenidas, muestran valores sig^^ificativos distintos de cero
lo que se debe a otras especies catalizadoras adel»ás de los aniones que aporta el tampón.
Para cuantificar el efecto catalítico cle los aniones hidrógenofosfato y
dihidrógenofosfato se siguió el mismo procedimiento que para tampón carbonato.
Determinada la k^:,^ a partir de las pendientes de la fig^^ra anterior y representáT^dolas
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kcatalltica - x ^ ^kHP04 - - kH2P04 ^ + kH2PO4 •
^ •
•
Los resultados n^iméricos de la regresión lineal se muestran en el apéndice B.B. ^•
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Del mismo modo que en casos anteriores, se puede escribir que:
kobs kHPOá ' [HP04 ] + kH2P04 • H2P04 ] + ^,e
siendo :
ke ^ - kdis
5.1.6. Ir^flc^c^ncia ^Ic^ lus inncs ucetutn.
Siguiendo la misma siste^nática que para los alcóxidos, se efectuaron experiencias .
variando la concentración de tampórl acetato para dos series a distinto pH (5,0 y 5,4). Las
constantes de velocidad observadas muestran valores del mismo orden o incluso algo
^nayores que los obtenidos para el tampó^^ fosfato; por otra parte, por debajo de pH=S
las velocidades de reacción aumentan sensiblemente. Estos hechos se interpretan sobre la
base de que ade^»ás del proceso de descomposició^l catalizado por bases habría otro
proceso, una reacción de desproporción. Coi»o se mostró en la bibliografía las reacciones
de desproporción de las N-cloramii^as no presentan catálisis básica. Los mecanismos
prop«estos establecer^ que la reacción transcurre por u^^ ataque de una molécula de N-
cloramina libre sobre otra de N-cloramina protonada para formar una N,N-dicloramina que
posteriormente evolucio^^a para dar productos. Este mecanismo prese^ita orden dos
respecto a la concentración de N-clora^^ina.
Et^ este caso, de forma global, los procesos que intervendrían serían: la reacción
de desco^nposición de la N-clora^»ina catalizada por tampóT^ acetato, por agua y la
reacción de desproporció^^. E» este caso debería observarse, por tanto, que:
kovs - kdrs + kdespr' [N-Cl -Arnina] + kA^o - • [Ac0 -]
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En las condiciones experimentales seguidas, se mantenían constantes las
concentraciones de todós los reactivos y sólamente se variaba la concentración del ^Lmpón.
Si se admite que la desproporción no está sujeta a catálisis básica, los dos pr^imeros
tércninos de la ecuación anterior serían constantes, con lo que la influencia del t^ampón
acetato debería mostrar orden uno y una ordenada én el origen significativa que iricluiría
la catálisis por agua y la reacción de desproporción.
Como Ia reacción de desproporción será más evidente a medida que el ;pH del
medio sea más ácido, las reacciones de descomposición de la N-Cl-D1-^.TA se Ilevaron a
cabo por encima del pK8 del tampón, a dos valores de pH lo más alto posible. Los
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Frgurn 17. Vorinció^l de kus coi^ [Ac0 J para la ^•ecrcción. ^le desconiposición. de l^i N-Cl-DE1A.
[AminnJ= 0,015 M, [NaCIOJ= 2,30•10^j M, 1= 0,50 M.
(O) pH=5,0, (^J pH=5,4.
Tal como se esperaba existe una dependencia lineal de orden uno respecto al anión
acetato y una ordenada en el origen significativa. Los resultados de los ajustes se
encuentran en el apéndice B.9. Las pendientes de ambas representaciones son muy
parecidas y corr.esponen a la constante catalítica por anión acetato. Promediando los
resultados de la regresión lineal se determinó:
kN ^ l-DETA
_^4,25 t Q,Ĝ 1^'10-5 M-1, ITll.n-1
Ambas ordenadas en el origen son muy parecidas, siendo la de pH más ácido
ligeramente más alta
:.
Este mismo estt^dio se realizó para la N-CI-DIISOPRO y la N-CI-DEMETA. La
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Figura I8. Variació^t de k^s co^r (Ac0 f.
(A^^iinaJ=0,015 M, (NaCIOJ= 2,30•10^^^ M, /= 0,50 1N.
(O) N-CI-DIISOPRO, pH= 4,70, (®J N-CI-DEMETA, pH= 4,90.
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de donde los valores de la constante catalítica son:
N-Cl -DEMETAkA^o- - C1,09 t 0,10)•10-s M-i, min-i
N-CI-DIISOP
kA^o- = C4^59 t 0,32)•10-s ^-i. ^-i
5.1. 7 CC1tĜ ÍlSIS ^Or el. disolventc.
A lo largo de la exposición se ha hecho referen ĉia varias veces a la catáli^>is por
agua. Este sistema tiene interés dado que permite conocer lo que ocurre con una N- ,
cloramina en ausencia de otras bases. En la estimación de k^,;s se utilizaron las ordf;nadas
en el origen de las representaciones de kobs frente a concentración de tampón de HFPRO
y de tampón fosfato. Los resultados se presentan a continuación:
sisteina pH • k^,;s / min-' (ord. orig.)
HFPROH 8,7 - 9,00 - 9,40 (2,01 ±0,40)• 10-5
H2P04-/HP0^2• 7,00 (2,23 ±0,16)• 10^5
H2P0^-/HP042^ - ^ 7,60 ^ (2,04±0,10)• 10-5
H2P04-/HP042- 6,70 (2,26±0,15)• 10-5
Valor promedio: kd;s / miri' (2,14±0,24)• 10^5
Tabla 10. Orderia^lns c^i cl origc^i de las re^^resei^^nciones tle kpvs fre^ite a la CHFPRO J y(FosfatoJ par-a
la descomposición tle la N-CI-DETA.
^ Para obtener la constante de orden dos kH2O del agua es necesario dividir el valor




3,óS f 0,44 '1^-' M-l, z,^-1HZO ^ )
Como puede observarse este valor es extremadamente bajo y proporciona una idea
de la gran estabilidad de las N-cloraminas en medio acuoso en ausencia de otras bases.
Para la reacción de desco^»posición de la N-CI-DIISOPRO la catálisis por ag^la
se determil^ó a partir de la ordenada en el origen de la influencia del tampón
hidróge^^ofosfato/clil^idrógenofosfato. El resultado obtenido fue k^;s= (2,19 ± 0,09)• 10^'
min^'. En cuanto a la N-CI-DLMETA la influencia del mismo tampón proporcionó una
ordenada en el orige^^ de valor k^;^= ^(8,30 ± 0,10)• 10-' min-'. A partir de estos valores,
las constantes catalíticas deter^»inadas son:
kN-CI-DEMETA _
1 SO t ^ 24 '^Q-^ ^Í-1' I11ll1-1Hz p ^ > > )
kN-CI-DIISOP _
3 ,93 t 0,17 •10-^ M-1 ^ min-i^,t120 ( )
Todos los sistemas estudiados presentan influencias catalíticas de otras especies
además del propio tampón considerado. A valores de pH básicos además del tampón se
observó fundamentalmente catálisis por ión OH-. No se llegó a determinar claramente
catálisis por la amina, porque las condiciones experimentales no la favorecían y quedaba
enmascarada por^ la catálisis del ión OH-. Para ponerla de manifiesto hubiera sido
necesario utilizar otras co»diciones experimentales que se alejarían bastante de nuestros
sistemas, como seríaii disolventes no acuosos y mejores grupos salientes que el cloro. De
hecho en el informe bibliográfico se mostraro^^ ejemplos de sistemas estudiados en mezclas
de disolventes no acuosos en los que las propias alninas actuaban co^no bases catalizadoras
de la reacción de elimit^ación.
5.2. I^escomposición de N-Bromaminas
Una vez determinado el comportamiento dé^ uno de los centros de reacció^l sobre
la base de la catálisis por distintas bases, se abordó el estudio del cambio del átomo de
cloro por bromo. La sistemática seguida fue similar a los estudios realizados para las N-
cloraminas. El estudio cinético se efectuó utilizando el método de aislamiento,
manteniendo el hipobromito sódico como reactivo limitante. En las pruebas prelirninares
se comprobó que las N-bromaminas mostraban mayor inestabilidad q^ae las
correspondientes N-cloraminas descomponiéndose mucho más rápido. El orden de las
velocidades experimentales permitió el seguimiento cinético por el método de integración
en todo eI intervalo de pH estudiado. Al igual que para las N-cloraminas, se determinó
la variación de la kobs con el pH. El intervalo de trabajo fue menos amplio que para las
especies anteriores dado que la reacción de desproporción de las N-bromaminas comienza
a ser evidente a valores más altos de pH que para las N-cloraminas. El valor de f ►H más
bajo utilizado en las experiencias fue en torno a 7,6; correspondiente al pH extrerrio para
el tampón hidrógenofosfato / dihidrógenofosfato. Trabajando en estas condiciones no se
observaron evidencias experimentales que permitieran pensar en que la desproporción
competía con la descomposición catalizada por bases. Los resultados obtenidos para la N-
Br-DETA se muestran en la figura siguiente. El tramo correspondiente a los valores de
pH superiores a 13 se ajustó a una línea recta por regresión lineal, obteniendo un valor
























Figura 19. RepresentaciG^i del logaritmo de k^,,. fi-e^rte al pH par^ la N-Br-DETA.
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5.2.l.lnfl.ucj^ciu dc l.os iones OH"
El estudio de la influencia del NaOH fue llevada a cabo sobre el mismo grupo de
sustratos usado para las N-cloraminas. En todos los casos se determinó dependencia de
orden uno respecto a la concentración de NaOH y ordel^adas en el origen estadísticamente




















Fiscn•a 20. I^rfluencia de [NaOHJ sohrc l^r k^,^ pcrr^r Ins aniii^as sintét ►•i^ns.
[Amin^J= 0,015 M, [NnBrOJ= 2,30•10"i M.
(®) N-B^•-DEMETA, (O) N-B^•-DETA, (^) N-B,--DIPRO, (*) N-B,•-DIISOPRO.
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Figirra 21. li flc^eircia de jNaOHJ sobre la k^,. p^ra ami^ras asirnétricas.
[Anriir^J= O,OIS M, [NaBrOJ= 2,3•10-3 M.
(O) N-Bt•-DEMETA , (^) N-Br-METETA , (^) N-Br-METPRO , (*) N-Br-METISOPRO'.
Los resultados de los ajustes se muestran en el apéndice B.10. Los resultados
numéricos de las koH obtenidas se muestran a co»tinuación:
N-Bj-om^rmin.ns sr.'métrlCC1S
N-bromamina kox CM-' min-')
N-Br-DEMETA 0,036 ± 0,001
N-Br-DETA 0,265 + 0,003
N-Br-DIPRO 0,312 + 0,006
N-Br-DIISOPRO 0,331 ± 0,008
^11
Tabla I1. Const^riltes ^le ^^elocrd^rd ko,^ pa^•a la ^lesconiposición ^le N-Bror^ranrinos sii^tétricas.
Se observa que para la N-Br-DEMETA la co^lstante de velocidad es de unas siete
a diez veces menor que para el resto de las N-bromaminas, coinci.dente con lo observado
para las N-clora^»i,^as. Sin embargo, en este caso los resultados muestran t^na cierta
tendenciá a aumentar la velocidad de reacción cuanto más sustituida es la N-bromamina,
lo que contrasta con los resultados de las N-cloraminas que entre ellas no muestran
var.iación, excepto respecto a la menos sustituida. ^
N-Broma.minus usin^c^tricus
N-bromamina koH íM-' min^')
N-Br-MEETA 0,235 ± 0,002
N-Br-METPRO 0,277 ± 0,006
N-Br-METISOPRO 1,235 ± 027
Tnbla 12. Constairtes tle veloci^lod ko^r para la ^lesconrposicióir t!e N-Bromamiizas asi^rtétrictrs.
Puede observarse un aui»ento de la velocidad a medida que aumenta la sustitución
e^1 la cade^^a lateral. Por otra parte, es clara la diferencia sustar^cial entre las velocidades
de la N-Br-DIISOPRO con la N-BR-METISOPRO, lo que pone de manifiesto el efecto del
grado de sustitución de la cadena lateral sobre la velocidad de reacción.
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5.2.2. Influen.cia de los iones tri^l.uoretóxido.
La influencia del tampón trifluoretóxido sobre la velocidad de descomposición de
la N-Br-DETA se efectuó a pH I1,5. La fuerza iónica del medio se mantuvo cor^stante a
0,50 M con KC1. Se determinó una dependencia de primer orden respecto al anión con
una pequeña ordenada en el origen; sin embargo, al restar la catálisis por OH- sE; obtuvo
una representación cuya pendiente no variaba, pero con lina ordenada en el. origen
estadísticamente igual a cero. Los resultados se muestran en la siguiente gráfica:
0.05 -,
(TFEO-] / Ni
Figura 22. I^rfluencin c^el TFED" sobre lc^ veloci^lad de tlescomposición tle ln N-Br-DETA.
[Arr^i^iaJ= 0,015 M, jNaBrOJ= 2,3•10^3 M, 1= 0,50 M, pH=11,50.
Los resultados del ajuste se muestran en el apéndice. El valor de la constante de
velocidad obtenida fue:
k^^_DETA









El estudio de este sistema se realizó en condiciones en que la catálisis por anión
^ C032^ estaba favorecida frente al otro anión H2C03-, esto es, trabajando a pH=10,7. Los
c o^ 1 d 1 1' d d ' d d tta os experimenta es vo vieron a mostrar una epen encia e pnmer or en resperesu
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Figu,•n 23. I^rfluc^^tcin de (CO;'/ sohre la i^elocid^rd de desconrposrcióu de la N-Br-DETA.





^ Los resl^ltados del ajuste se muestra^l e^^ el apéndice B.12. De la pendierlte del


















La ordenada en el origén es estadísticamente igual a cero, de manera quE: no sé ^










Al igual co»ZO se procedió en el caso anterior, la descomposición de la N-Br--DETA ^
se siguió en condiciones en las qt^e prácticamente todo el efecto catalítico del tampón •
fosfato se debía a una especie, el anión HP042-. La influencia de la concentrac;ión de ^
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Figura 24. lirfluencia de ^HP04' J sobre la veloci^latl ^le ^lescomposición de la N-Bi•-DETfL ^





Se observa dependet^cia de primer orden respecto a la concentración de especie ^
catalizadora, de manera que de la pe^Idiente del ajuste por mínimos cuadrados proporciona ^










=^2^34 t 0,14) •10-2 M-1 • min-1
3
Los resutlados de los ajtrstes por por regresión lineal se eilcuentran en el apéndice
B.13. La ordenada er1 el origen es nuevamente igual a cero, lo que implica que no se
observa catálisis por el agua. Este hecho parece explicable sobre la base del orden de
magnitud de las constantes de velocidades obtenidas. El proceso catalítico de
descomposición de N-brornarninas más lento estudiado transcurre unas cien ^veces más
rápidamente que el valor esperable para la catálisis por ag^ra, lo que está muy por debajo
del error experimental cometido en las determinaciones de 14a,. Para las N-cloraminas
solamerlte pu:do evaluarse con claridad la catálisis por ag^ra cuando la kd;s no era mucho
menor que la kohs. ^
5.3. ]Efecto isotopico de deuterio.
El efecto isotópico es una evidencia experimental valiosa a la hora de establecer
un mecanisrno reacción, máxime si se trata de una reacción de eliminación er^ la que
puede tomar parte de manera directa un centro de reacción en donde intervenga la pérdida
de un protón. En relación a estos sistemas, se estudiaron las reacciones de descoml^osición
sobre el substrato Dimetil d6-amina (DEMETADEUT) que poseía todas las posiciones en
C^ deuteradas. Tanto para la N-cloraniina como para la N-bromamina, se deaerminó
fundamentalmec^te la influencia respecto al ión OH-. Para la N-cloramina, además, se
estudió las influencias de otras dos especies catalizadoras.
•'z;^
Desc^n^^^nsici^n. de la. N-CI.-DEMETADEUT
El segt^imiento cinético de la influencia de NaOH sobre la veloci.dad de
descomposición de la N-cloramina deuterada se efectuó mediante el método de velocidades .
iniciales. Para ello previamente se determinó t^n coeficiente de absortividad rr^olar de
E262= 344 ± 4 M^` cm-'. A continuación se muestran los resultados obtenidos para la
catáli sis por NaOH : ^
1.5
0.80 1.14 1.48 1.82 2.16 2.50
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Figu^•a 25. Vnriación de k^, co^z [NaOHJ para la N-CI-DEMETADEUT.





• Puede observarse una influencia de primer orden respecto a OH-. El ajuste por










^ la ordenada en el origen es estadísticamente igual a cero. Los restiltados de la regresión
^ se encuentran en el apéndice B.14. Sobre la base de este resultado y del que se obtuvo













^ La intZuencia de la concentración de la concetración del anión TFEO- sobre la
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Fi^^ura 26. Uai•i^ción de k^s coi^ [TFEO"J para la N-CI-DEMETADEUT.








De nuevo se observa una dependencia de primer orden respecto a la concentración ^
de tampón, obteniéndose a partir de la regresión lineal un valor para la constí^nte de ^
velocidad : ^ ^
kN•F- ^ DEMETADEUT _^2^79
t d,19Ĵ 'IO-4 M-1, n1111-1
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Se realizó la influencia de la concentración de anió^l carbonato en condici^^nes en •
las que esta especie era mayoritaria sobre el anión bicarbonato. Para ello se tr^abajó a •
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Frsura 27. Vari^rción de k^s co» [CO•;'J parc^ la N-CI-DEMETADEUT.





Se comprueba una influencia de primer orden respecto a la concentración de
carbonato. Los ^-est^ltados de la regresión lineal se muestran en el apéndice B.14. De la
pendie»te de la representación se deduce un valor para la constante de velocidad de:
kĈ^ ^!-DEMETADEUT =
/1^69 t ^,10Ĵ '10-4 Ñ^-1, nlltl-1
3
l
la ordenada en el origen es estadísticamente igual a cero, ]o que muestra que para este
sistema tampoco es observable la catálisis por agua. En efecto, el valor estimado de la
constante obsert^ada sería del orden de 10-6 M-' min-' lo que está dentro del orden del
error experimer^tal de la determinación. No fue posible estudiar la influencia de otros
tampones de pK;, más bajos, porque Las velocidades eran extremadamente lentas.
Dc^sc^n^f^^sic•ic^n. d^ I^^ N-Br-DEMETADEUT
Las vel.ocidades de descomposición para la reacción catalizadá por iones OH- a
25°C era^^ de111asiado lentas para el seguimiento cinético por el método de integración y
^^o se t^tilizó el método de ve.?ocidades iniciales, dado que se sospechaba que la eficacia
de la mezcla de los reactivos pudiera afectar al tramo inicial de la reacción de
descomposició» cíe las especies bromadas, co» el consiguier^te error en las constantes
obtei^idas. El análisis cinético mediante el »>étodo de integración permitía suprimir un
pequeño tra^»o inicial, ilunca stiperior al 5%, evitando la inexactitud en la determinación
de k°h5.
Por. otra parte, dado que las velocidades de descomposición de la N-Br-
DEMETADEUT a 25 °C eran bastante lentas, se realizaron las experiencias a 30°C, de
modo que el registro cic^ético era más cómodo y permitía utilizar el método de integración.
A continuación se ,»uestran los res-ultados de la influencia de la concentración inicial de
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Figcn•cr 28. Var•inció» tle k^^ con ^NctD1^J.
%Aj^iinuJ=0,015 M, [NcrCIOJ= 2,.30•10^^^, T= 30°C.
(O)N-B^•-DEMETADEUT, (^)N-B1•-DEMETADEUT.
2.0
Para ambas N-bromaminas se obtuvo ui^a influencia de primer orden resp^^cto a la
concentrac,ión de base. La regresión lineal de las rectas obtenidas se recoje en el ^^péndice
B.1^. y proporcionan los siguientes valores para las constantes catalíticas por C ►H-:
^^OHBr-DEMETADEUT130oc
- C^^gĜ t 0^09Ĵ '10-2 M-1' m^-1
rkN-Br-DEMETAI
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La frecuencias vibracionales consideradas para el enlace C-H y para el enlace C-D
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^ (romadas de la rcferenc•icr: Albely, W.J. , Proroll Ti•crilsfer Reactinlls, Ed. Caldi^l aild Victor Gold, Chapma^a























5.4. Influencia de la temperatura. •
^ -
^ •
Por último se efectuó el estudió la influencia de la temperatura sobre la ve^locidad •
de descomposición de N-cloraminas y N-bromaminas catalizadas por OH^ y de la N-CI- •





In.^luenciu de l.a temper^.rtur•u ^^ru l.a cat.ál.r'sr's^or ión OH•: •
•
•
Tal como se observa en la siguiente figura, la variación de la constante catalítica -^^^ ^
de la descomposición de 1as N-haloaminas por ión OH^^ presenta un comportamxento de ^
acuerdo con la ley de Arrhenius; de manera que la representación de lnk frente a 1/T es •
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La dependencia de la constante de catálisis por OH- para las distintas N-cloraminas
y N-bromaminas se recoje en el apéndice B.16. Los resultados obtenidos para las energías
de activación se ^1^uestran en las siguientes tablas: ^
N-cloramina E^ ( kJ mol"' )
N-CI-DEMETA 98 +2






Tablrr 13. Descon^pocrcióir dc N-Clor^imi^la.c cat^rliz«tlns por OH".








T^hl^c 14. Desconrposició^r tle N-Bromami^ras cnt^liz^i^las por OH".
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I nfluenci.a ^le l.a temneruturu nurcr. l.a catú.l.isis nnr anión h.id.ró.^en.ofosfa.to.
La comprobación del cumplimiento de la relación de Arrhenius f ►ara la










3.1 3.2 3.3 3.4
( 1 /T )•103 / K-^
Fisurc^ 30. 1^ flueneicr c!e Icr tei^rpernt^n•a pnra Ic^ eatc'rlisis pvr ciniG^r hidre^genofo.cfcrro pai•a Ict ^V-C'l-DETA.
los resultados se e»cuentran en el apéndice B.18. El ajuste por regresión lineal rnuestra
un valor de Ee = 143 ± 5 kJ 11101-' .
A partir de las ordenadas en el origen obtenidas en las distintas represent.^ciones
para la catálisis por anión hidrógenofosfato se obtuvieron las constantes de catáli:^is kx2o
a distintas temperaturas. El cumplimiento de la relación de Arrhenius para estos valores
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• La pendiente del ajuste por regresión lineal de la gráfica anterior implica un valor

































• A partir de las evidencias experimentales puede afirmarse que el proceso que se




• R1R2-N-X + B ^ p^•odr^ctos
•
•





• Fl orden hallado con respecto a la N-haloamina junto con la influencia slstemática
^ de los las distintas bases perrnite escribir para la velocidad de descomposición de las I^I-











^^ . Dicha ecuación presenta la forma típica de los procesos sujetos a catálisis general
• básica e ir»plica qire en la reacción se prodl^ce la abstracción de un protón por las bases










^ Un método comunmente aceptado para verificar la existencia de catálisis general
• básica es que se c^rmpla la relaciórl de Brbnsted, esto es:
•
•
^ log(kB) = logG + p• C1ogCp) + PK )• ^, a q ^
•
•
• donde p y q se r.efieren a una base que posea q posicio^les indistinguibles en las que pueda









Sobre la base de los valores de kB obtenidos experimentalmente para las distintas
bases estudiadas, se comprueba el cumplimiento de la ecuación anterior para la rf:acción
de descomposición de la N-CI-DETA. Las constantes^ catalíticas, los valores de p^:s y los
términos estadísticos para cada base se presentan en la siguiente tabla:
Especie: pKR k^ / M-1 min-'
OH- 15 , 74 (1,220±0,00^6)• 10-2 2 2
TFEO^ 12, 43 (4,03±0,15)• 10^3 1 1
C03^ 10,25 (1,13 ±0,08)•10-3 1 2
HFPRO- 9,30 (7,29 ±0,14)• 10^` 1 1
HP0^2- 7,21 (2,31± 0,11)•10^ 2 2
HC03- 6,37 (1,28 ±0,44)• 10^ 2 1
CH3-COO- 4,75 (4,25 +0,21)• 10•5 1 1
H2P0,^^ 2.,12 (1,28 ±0,05)• 10^' 3 1
H20 -1,74 (3,84 ±0,44)• 10-' 3 1
Tctbla 1. Valores tle k^ obte^ii^los pa^•a la.r drsti^rtas b«ses, eii la ^lesco»rposició^i de N-CI-DETA.
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l09 tP^q^ ^ PKe
Fi^^ur^c 1. Represeirtnciórr de 13r^rrsred pcrrcr 1« c^rr^íli.ci.c ^^crrercrl bcísic•cz
de la tlescompvsiciórr de ln N-Cl-DE1'A.
La obtención de 1i11ealidad en la representación anterior confirma la cat.álisis
general básica e indica que a lo largo de todo el intervalo de pKa estudiado, la estructura
del estado de transición de la reacció^l varía poco co^^ el cambio de la base. Unicamente
se observa» dos puntos que se apartan de la tendencia ge^leral, se trata de los
correspondientes al ión OH- y al ión H,PO^-.
La desviación del ión OH- hacia valores más bajos de lo que cabría esperar en la
representación de Brónsted se encuentra ampliamente referenciada en la bibliografía1,2,3;
de hecho, algunos autores .la califican como "la anot^nalía del OH^" . Ya en 1941 Bell^
comprobó este comportamiento anómalo en diferentes reacciones, como la
descomposición de la nitraT»ida, la iodación de la acetilacetona, la bromación de la 1,1-
dicloroacetona, etc. El comportamiento anómalo de dicha especie se ha explicado de
diferentes formas; en una de ell.as se discute la exactitud de la co^^stante de equilibrio
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habitualll^ente utilizada. Bell (l.oc. cit. ) apuntó que dado que el agua líquida posee una
estructura con Ilumérosos enlaces por puentes de hidrógeno, la concentración de agua
monomérica podría ser menór de 55,5 M, lo que conduciría a valores mayores para el pKe
del OH- que a su vez favorecerían el culnplimiento de la relación de Brónsted. Otra
explicación, dada por Kresge2 se basa en el hecho de que el ión OH- se el^cuentra
fuertemel^te solvatado en disolución aĉuosa, previamente a la transferencia p:rotónica
debería de producirse su desolvatación, lo que requiere una energía mayor que la
correspondiente a las otras especies donde la solvatación no es tan eficaz.
La explicación para la desviación mostrada por el otro al^ión no parece tan sencilla
cíe explicar ya que se encuentra un valor para la transferer^cia protóriica más alto del
esperado por la relación de Brdnsted. Una explicación aducida por Kresge (l.nc. cit. ) para
este tipo de comportamientos se razona sobre la base de las reptllsiones electrostáticas
entre las bases cargadas y el centro donde se produce la abstracción del protón. En el
estado de transiciól^ correspo»diente a la transferencia protónica se produce el de.sarrollo
de un resto de carga negativa sobre el centro qtle pierde el protóll. Esta carga negativa se
verá desestabilizada por ^II^ catalizador que posea, así mislno, cargas negativas en E:l estado
de transición. Si, por el contrario, en el estado de transición se tiende a neutralizar la
carga del catalizador, como en el caso del anión monohidrógenofosfato, comparativamente
respecto a la pril»era especie la pérdida de carga implicará que el estado de tr;^Ilsl.clon
tendrá menor energía, lo que se traduce en un aumento de la velocidad de transfere.ncia
protónica como la que se observa para dicha especie. Lo cieto es que no se halla una
explicación clara para el comportamiento del ión H,POa-.
En cuanto a las representaciones de Bránsted para las otras dos N-clorarrii.nas, las
col^st^ntes catalíticas, los valores de pKa y los térl»inos estadísticos para cada base, para
la N-CI-DEMETA y N-CI-DIISOP, se presentan en las siguientes tablas:
Especie: pK^ k13 / M-` min-` p q
OH- 15,74 (1,93 ±0,03)• 10-3 2 2
TFEO" „ 12,43 (2,70 +0,19)• 10^ 1 1
C032- 10,25 (2,40 +0,14)• 10^ 1 2
CH3-COO^ 4, 75 (1, 09 ± 0,10) • 10-5 1 1
H20 -1,74 (1,50 ±0,23)• 10^' 3 1
1'abla 2. Vvlvres de kB vbtc>>^idvs para las dis^i^ctas bases, eir. l^c descvnrpvsición de N-CI-DEMETA.
-208-
Especie: pKa k,^ / M-' min-' p q
OH- 15 , 74 (1, 23 ± 0,10) • 10-2 2 2
TFEO- 12,43 (1,98±0,11)• 10^3 1 1
C032- 10,25 (9,39 ±0,21)• 10^ 1 2
CH3-COO^ 4,75 (4,59 ±0,32)• 10-5 1 1
H20 -1,74 (3,93 ±0,17)• 10^'





^ La evidencia de que dichos sistemas ta^»bién están sujetos a catálisis general básica


























log ( p/q j + pKa
• Figui-a 2. Represenrnciót^ de Br^^rsted para Ic^ cat^ílrsis general bá.cica
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Fisurct .3. Represent^eci6n de Br^nsted pcu•a la catálisis gencral básica
de !n descomposicióit cle l^r N-CI-DIISOPRO.
En ambos casos se puede observar el cumplit»iento de la relación de Brónsted a
excepción de la desviación del OH-. El ajuste por regresión li^^eal de las tres gráficas
mostradas proporciona los valores de los palámetros (3H, cuyos valo.res son:
^ f -CI-DETA
= 0^29 f O,OI
^NI-CI-DEMETA
_ O^2S t O^OZ
^NI-CI-DIISOPRO
_ 0^26 t O,OI
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Se observa que los valores obtenidos son si»>ilares. Una característica del
parálnetro ^3H es que refleja el grado de transfere»cia protónica en el, estado de
transción5^6^'. Para el caso de la N-CI-DETA la transferencia protónica está próxima al
30% y para el de la N-CI-DEMETA sobre el 25 %, entre ambos lnárgenes se establecen
las trar^sferencias protónicas para todas las N-clora^ninas alifáticas secundarias aquí
estudiadas. Estos valores concuerdan aceptablemente con las evidencias mostradas por
Hoff^nal^n, Bartsch y Chog para la descomposición de diferel^tes N-arilsulfoxiaminas y N-
clorobencila^ninas en donde este parámetro varía habitt^almel^te éntre 0,20 y 0,35.
El cumplimiento de la relación de Brónsted, así mismo es evidente para la reacción
de descomposicióll de la N-Br-DETA, ctlyos valores para las constantes catalíticas, los
valores de pKA y los términos estadísticos para cada base se presentan el^ la siguiente tabla:
Especie: pK^ kf^ / M-' 1111i1-' p q
OH- 15,74 0,265 ±0,003 2 2
TFEO^ 12,43 0,1 19±0,003 1 1
C032^ 10,25 (6,24 +0,03)• 10-'- 1 2
HP042^ 7,21 (2,34 ±0,14)-10-'- 2 2
Tczblcz 4. Valo^-es dc kR o^tc^lrclos pctra las disti^ttas b^ises cit la dcsconrposicióir dc N-Br-DETA.
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Fi^ura 4. Represe^^^aciói! de Brónsted par^r la cntálisi.r seneral brisica
de^ la deccomposició^i de la N-Br-DETA.
Puede comprobarse la linealidad de los valores obtenidos, excepto la dE:sviación
del OH^. El ajuste por regresión lineal proporciona ^^n valor del parámetro ^3^, :
R f-Br-DETA _ 0,19 t Q,O l
®
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Este res^rlr<^do indica que la ruptura del enlace CQ-H en el estado de transición es
algo menor que para las N-cloraminas, este llecho se razonará posteriormente sobre la base
de los efectos Hammond y anti-Hammond.
Respecto a la posición en la que se produce la abstracción protónica es claro que
para la N-CI-DEMLTA se trata de C^-H y por exter^sión lo será para las otras N-
haloamir^as. Sir^ embargo, estos procesos se encuentran terrl^odinámicamente
desfavorecidos dado que el pKa de los protones en dichas posiciones será superior a 20
^9.'0^, frei^te al pK„ de los cat.alizadores cuyo valor rnáximo alcanza 15,74 para el ión QH-
Jer^cks12 establece que, como regla gerleral, los procesos de catálisis ácido-base en
disolución acuosa ocurren cuando hay posiciones que implican grandes cambios de pK8
a lo largo de la reacción y, cuando estos cambios de pK., convierten una transferencia
protór^ica desfavorable en irn proceso favorable. Parece claro, entonces, que la
desfavorable abstracción del protón en C^ se produzca a expensas de otro proceso que
rebaje la energí^t del estado de transción cíe la transferencia protónica. Es lógico pensar
que este proceso corresl^or^de a la salida del átomo de halóger^o en la posición vecinal,
de manera que se c^renta con la participación favorable de un seg^rndo céntro de reacción.
De esta forma, entre a^l^bos centros: átomo de nitrógenó y C,^, se origina un doble enlace
que conlleva la estabilización termodinámica de la abstracción del protón convirtiendo en
favorable una transferencia protónica inicialmente desfavorable. Estos razonamientos
perm.iten clasificar a los procesos de descomposición de N-haloaminas como una a,^3-
eliminación con formación de un doble enlace entre un átomo de carbono y el nitrógeno
de la N-haloamina, esto es, se forma una imina.
6.2. ^fecto del ^-^,I^o saliente.
El efecto del grupo saliente puede comprobarse al comparar los re:sul.tados
obter^idos para las constantes de velocidad de las reacciot^es de eliminación cataliz^idas por
iones OH- para N-bromaminas y N-cloraminas. En las tablas de resultados presei^tadas
anteriormente puede observarse qiie las reaccioi^es de estas últimas especies son m^is lec^tas
que las primeras. Al igual que se interpreta la abstracción protónica mediante el parámetro







En función de los valores de los pKa para el ácido clorh:drico y para f:l ácido
bromhídrico" se obtienen los siguientes valores para las distintas N-haloaminas
estudiadas:
Substrato k,3r ^ kc, ^^^





N-X-METPRO 16 -0, 60
N-X-METISOPRO 17 -0, 62
Tabla S. P^rá^netro Qf8 part^ l^c desconrposición de N-haloai^ti»as alrfcítrcas secundnrias.
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De la tabla se desprende que, los valores absolutos del parámetro J3,^ indican que
en el estado de tr.a^lsic.ión hay l^na ruptura del enlace N-X que oscila e^ltre el 60 y 75%.
Este hecho contrasta con la poca variación mostrada en el parámetro ^3H entre N-X-aminas
y muestra que en el estado de transición hay una importante participación de la ruptura del
e^^lace N-X. Al comparar estos valores con los obtenidos por Bartsch, Cho y Namgong12
para la eli^ninación de las N-clorobencilaminas e» MeCN o para las eliminaciones de las
N-(arilsulfoxi}aminas13 que oscilan entre i3,b = 0,40 y 0,60, se observa que son
sensiblemente mayores. Esto permite pensar que los estados de transición de 1as N-
halomii^as secundarias presentarán ciertas diferencias con respecto a aqeullas que se
discutirán posteriormei^te.
6.3. Efecto isorópico de deuterio.
Las evidei^cias experimentales muestran que el efecto isotópico total (EIT) a 25°C ^
es 4,3 ta»to para ]a N-CI-DEMETA co^1^o para la N-Br-DEMETA. A partir de estos datos
puede calcularse al efecto isotópico primario (EIP} de la manera siguiente. Dado que la
N-X-DEME"I'A posee tres protones en pOSIC1011 J3, uno de los cuales es el abstraído por
la base, el efecto isotópico primario se define como:
EIP N-X-DEMETA _ (EI^
( )..98 K (E,1^^
siendo (EIS) el efecto isotópico sect^ndario debido a los otros dos proto»es . del grupo
metilo que no intervienen directa^nente en la reacción. El efecto isotópico secundario varía
normalmente entre 1,02 y 1,20. A partir de estos valores y considerando que para un
efecto isotópico primario de 7,0 le corresponde una trar^sferel^cia protónica del 50%, el
grado de transfel-e^^cia protónica calc«lado a partir del (EIP) para las reacción de la N-C1-
DEMETA varía, por tar^to, entre el 21-30%, sie^ldo el valor promedio 25%.
Sin embargo, con los valores del (EIP) me»ores de 7, no puede determinarse
estrictamente si en el estado de transición el enlace C-H está empezando a romperse o
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está termil^ando de hacerlo. Para aclarar este punto es necesaria la determinac:ión otro
parámetro. De esta forma, el estudio del efecto isotópico se completó con el cálculo del
parámetro de Brónsted j3o. Los valores obtenidos para las constantes catalíticas, los valores
de ^pKa y los términos estadísticos para cada base se presentan en la siguiente tabla:
Especie: pKa kI; / M-' min-' p q
OH- 15,74 (4,54 ±0,19)• 10^ 2 2
TFEO- 12,43 (2,79±0,19)• 10^° 1 1
C032- 10,25 (1, 69 +0,10) • 10^^ 1 2
Tn.hla 6. Vnlores de kg ohreilidos par^ las tlis^i^^t^is b^rses, e^r la desconrposició^r ^Ae N-C1-
DE^tiIETADEUT.
Dejando al marget^ el valor obtellido para el ión OH- y sobre la base de los




Este valor indica u» 21 % de ruptura de e^llace CQ-H en el estado de tra:nsición
coincidente con el grado de rupttira calculado^ a partir del efecto isotópice total medido
experimentalmente y collfirma que la ruptura corresponde al enlace Ca-D. El orden de
magnitud coincide también con el obtenido para la N-CI-DEMETA igual a 25%. L^i ligera
diferencia puede interpretarse sobre la base de los errores experi^l^entales, dado que en la
determinación del pará^lletro de Brbnsted para N-CI-DEMETADEUT sólo se emplearon
dos puntos.
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6.4, Esfablecimienro del mecanismo de eliminación.
Las evidencias experimentales discutidas hasta el momento apoyan la idea de que
la descomposición de las N-haloaminas transcurre a través de un mecanismo de
elimil^ación con forinación de iminas. Sill elnbargo, como se presentó en el informe
bib.liográfico, las reacciones de eliminación pueden seguir mecanismos distintos. A
continuación se exponen los a^.pectos çue los caracterizal^: .




Efecto del brupo saliente
Intercambio protónico en
a 111áS rápido que la
eliminación
E2 (E1cB)r,^ (E1cB);^r El
? ? ? 1
^^eneral especí tica ambas ^eneral
2- 8 1 2--^8 1
sustancial 5ustancial pequeño sustancial
no si no si
Ffecto inductivo en a moclerada moderacla cíespreciable aceleración
aceleración ac^l^racicín
Efeeto inductivo en ^3 desacelcración cltsaccleración cJ^sacel^ración clespreciable
Tabla 7. Co/rp^rraĉrón rlc los distirlto .S II1CCCi/1l5'1)10s tle cl!!IllllaC1Ó11.
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Según la información que aporta esta tabla:
(a).- La ecuación de velócidad establecida para la descomposición de las N-
haloaminas en medio acuoso indica una reacción bimolecular, lo que descarta la
eliminación El, pero no permite distinguir entre las otras posibilidades.
(b).- La catálisis general determinacía para las N-haloaminas descarta la posibilidad
de un mecanislno (E1cB)^^^. En efecto, para este mecanismo la etapa lenra corresponde a
la expulsión del grupo saliente desde un carbanión libre, formado previamente en tin
equilibrio rápido entre la base y el s^ibstrato. La catálisis específica implica que la
velocidad observada sea indep^t^diente de ^ la concentración de otras bases. La
descomposición de las N-haloaminas muestra un claro aumento de la velocidad
depe^idiendo de la concentración de la base, por lo ta^^to, se ajusta a los mecanisrnos E2
y(EleB);r^ e indica que en la etapa limitante interviene directamente la transferencia
protónica.
(c).- El (EIT) erlcontrado para las N-l^aloa^»inas nuevatlzec^te descarta los
mecanismos El y(EIcB),.^^ porque que estos procesos no presentan efecto isotópico.
Efectivamente, dada de la naturaleza de los mismos, la transferencia protóni.ca no
interviene en el estado de transición. En cuanto a los dos mecanismos restantes, el efecto
isotópico no permite distinguir entre ellos.
(d).- El intercambio protónico para las reacciones E1 y(E1eB)r^,, corresponde a una
etapa más rápida que la eliminaciói^. En c«anto a las N-haloaminas, sobre la base de la
catálisis general, del orden ..bimolectilar y del ^ marcado efecto isotópico, puede afirmarse
que el i^^tercambio protó»ico en la posición ^3 il^tervie^^e e^1 la etapa lenta, por lo tanto,
que no se trata de una etapa más rápida que la eliminación, lo que pennite nuevamente
descartar los dos mecanismos anteriores El y(E1cB),.^^.. ^
(e).- El efecto del grupo saliente si que perrnite distinguir entre los mecanismos E2
y(EIcB);^r. Dado que las N-haloaminas presentan diferencias notables de velocidad., que
oscilan entre 17 y^i 1 veces de aumento de velocidad al cambiar cloro por bromo, el
mecanismo (EIcB);rr es descartable, concluyendo qt^e el único mecanis^no que se ^^justa
a todas las características expuestas anteriorlne»te corresponde a una a,^3-eliminación
concertada.
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(fJ.- Los efectos de los sustituyentes sobre las posiciones CY y^ Son eV1de11c1aS
adicionales y, por eso, en la tabla 7 se presei^lan separadas de las anteriores. Como puede
observarse, por sí mismas no permiten distingiiir entre los mecanismos E2 y(ElcB);,.r,
ya que ambos presentan las mismas características, pero sir^ e^nbargo si que serán útiles
para explicar la naturaleza del proceso concertado.
Mccan.isr^l^ Clc clil^7irlaci^l^ cn^^.certacl.n.
u) D1CI ter-ulnus ñ10F.I ^Cn-a l.Cr. cul•acr^l•izrrci^)rr ^lc^l (^stuclc ^lr^ tl 'ClI7Slc!(^il err lu
(j^SCI)i^?nn.SlCI.C)li C%('. 1^-íY-CIIT]lilCl.S.
El mecanis»>o que se propoc^e para las reaccio^^es de desco^nposició^^, consiste en
una eliminación concertada. En este proceso, la abstracción del protón en C,3 y la salida
del halógeno tienen lugar en la misn^a etapa y an^^bos forman parte del estado de
transición; sin embargo, dichos procesos no tienen por qué estar sincronizados. El criterio
de Bunnett establece que dependiendo de cual de .los dos procesos sea el que predomine,
los estados de tra»sició^^ de las reaccioi^es L2 podrál^ adoptar infinitas formas posibles
entre dos extremos que son, un estado de transción tipo EIcB o también denominado tipo
carbaniónico, en donde predominaría la ruptura del enlace C^-H y un estado de transición
tipo El o, que en adelante se designará como tipo "nitrenio", en donde predominaría la
ruptura del enlace N-X. .
Como se expuso en el informe bibliográfico, los diagramas MOFJ permiten la
caracterización de estados de transición. Los parámetros de Brónsted determinados para
las N-l^aloaminas permiten sitt^ar claramer^te las posiciones de los estados de transicióil
dentro de un diagra^na MOFJ correspondientes a la descomposicióil de la N-X-DEMETA,
N-X-DETA y N-X-DIISOP y que se muestran en la siguiente figura:
BH + R ^R2C--NX-R
1.0
BH + R^R2C=N-R + X-
0.0 -0.2 -0.4 -0.6 -0.8 -1.0
B- + R,R^CH-NX-R B- + R,R2CH-N^-R + X-
FiSura 5. Di^rsr-^rnr^r MOFJ cor•r•esPoridierr^e n las re^ccciones ^le elirriirr^rciórr corr for-macYÓl2 CIc llllrllaS
p^rr•a: (O)N-,Y-DEMETA, (®)N-X-DETA, (*)N-X-DIISOP.
Sobre la base del diagra^»a MOFJ se pueden caracterizar los estados de transi.ción
de las reacciones de la manera siguiente. Como las posiciones determi^ladas están f•uera
de la línea diagonal contintia, que representa la coordenada de reacción para un proceso
sinerónico, las reacciones muestran no-sincronicidad, o lo que es lo mismo, la evolución
de las rupturas de los enlaces correspondientes a los dos centros de reacción a lo largo de
la coordenada de reacciót^ aunql^e son simultáneas no se producen en el misll^o grado. :Este
hecho se califica como "imbalance" . Dado qae las posicioi^es se encuentran localizadas
hacia la izquierda de la líT^ea diagonal discontinua, los estados de tra^lsición se califican
como tipo reactivos. Finalmente como dichas posiciones están por encima de un valo:r de






r clasitican como tipo nitrenio. Puede establecerse que las reacciones de descomposición de
^ N-X-aminas secur^darias evolucionan a prodtictos a través de un mecanismo cuya etapa
\ determinante de la velocidad es una elimir^ación concertada, no sincrónica, tipo reactivos y
•





^ La coordenada reacción por la que evo.lucio^^an estas especies puede representarse







BH + R ^RZC--NX-R BH + R^R2C=N-R + X-
^ 0.0 ,
















B- + R^R2CH-N+-R + X-








Según este diagrama la reacción puede ser descrita de la ^nanera siguier^te. Los
reactivos en disolución acuosa tras encontrarse, desolvatarse y orientarse adecuacíamerlte
reaccionan alca^^zando el complejo activado que evoluciona mediante las r•upturas
concertadas pero asincrónicas de los enlaces CQ-H y N-X a través de la coordenada de
reacción representada eñ la figura anterior, hasta una situación de máxima de energ ía,para
la que la rL^ptura del enlace C^ H es de un 29% y la ruptura del enlace N-X de un 66%,
para posteriormente llegar a una situacióil de mínima energía en la que se ha producido
la formación neta de un doble enlace carbono y heteroátomo. En cL^anto a la geome.tría del
complejo activado, corresponde a una situación en la que los cuat^-o enlaces que toma^l
parte en la reacción se localizan en un ii^ismo pla^^o alcanzando la conformac:ión de
mínima energía, que corresponde a la posiciói^ ailti-periplat^ar, en donde el átc ► mo de
^lldrógeno y el grupo saliente forman un ángulo diédrico de 180°. Esta conformación se
alcanza con relativa facilidad, ya que es un proceso controlado únicamente por la libre
rotación en torno al enlace simple que une CQ con N. Una vez alcanzada la gec ► metría
adecuada se produce la.eliminación concertada. El presumible complejo activado puede
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Figura 7. Esguenra del comhlejo acti^^ado parcl ur ► ct elirrrirrnc•rún cc^rrc•errclcla trpU llln'el!!O.
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b) Com.n^rrUCiÓn res^)P.CtO a Ot.1•as N-X- ellnlln.GCr.011es.
• "
^ En el inforr»e bibliográfico se mostraron los trabajos realizados durante los últi111os
^ arlos para las reacción de eliminación con formaciól^ de iminas. Los estudios publicados
• en la década de los 80 fueron efectuados en disolver^tes r^o acuosos, para reaciones
^ catalizadas por oxianiones o aminas; la mayoría sobre sustratos con sustituyentes en C^
^ arol»áticos y muchos de esos sustratos con grupos saliel^tes derivados de los arilsulfóxidos
• o tosilatos. Por su parte, las reacciones de eliminaciones sobre las N-halominas alifáticas
^ en disolución acuosa y que son susceptibles de originarse debido a la acción de los agentes






^ Una de las primeras reacciones de eliminación que fue plenamente caracterizada
• t d i t d^ d B 1 C1 , 1979'^ 1 d^ t 1 Nt -como concer a a lle es u ^a a por ar se ^ y ^o tn , a correspon len e a a
^ halober^cilr»etilarnir^as catalizada por MeONa/MeOH y t-B^ItONa/t-ButOH. El efecto de
i grupo saliente determinado fue kr,^ / k^, = 10,8 y 11,9, siendo del orden, aunque menor,
^ que .los obtenidos para las N-halominas secundarias en disolución acuosa catalizadas por
^ OH-. Estos valores contrastan con las reacciones de eliminación con formación de alquenos
• col^o los 2-l^alo-l-fenilpropal^os catalizados por EtOH/EtONa, e1^ donde se encuel^tran
^ relaciones que sorl del orden de 80, y refleja ►1 claramente las menores energías del enlace
•, ,
•
N-halogeno frente a C-halogeno. El efecto Isotoplco obtentdo para la N-
^ clorobencilmetilamina era de 6,4-6,5 a 29°C, lo que indica que a 25°C aún tendrán
valores más altos. El efecto isotópico y el del grupo saliente indican un estado de
^ transición con menor carácter nitrenio que las N-haloaminas en medio acuoso. La
• -
•
establlizaclon por resonancla de la carga posltlva ^lncip^ente sobre Ca debldo al grupo
• aromático y un disolvente no ac^loso 11^enos capaz de estabilizar el desarrollo de carga
• positiva sobre N-X, originan un estado de trar^sición más central qile el de las N-X-aminas
• secundarias. En un trabajo posterior Bartsch, Namgo^ng y Cho (loc. cit. ) determinan que
,
•
las N-X-metrlbenclalmlrlas (X=C1, Br) se srtuan en un dragrama MOFJ e11 la poslclon ^3H
• = 0,41 y a,b = -0,41. Presentall, pues, el r111s1110 brado de ruptura en ambos enlaces lo
ue il^dica ue se trata de un roceso sir^crónico lre contrasta con la marcada•^ q q p q




^ Las reacciones investigadas por Hoffll^ann y Shankweiler15 para las N-
•
• arilsulfoxihifroxilaminas en THF/agua mostraron estacíos de transición cuyas características
varían entre valores corres ondientes a(3H = 0,24 0 43 a ""'^ _-0 41 -0 51.• P Y ^ Y ^^^ ^ Y ,
• Aún a pesar de que los grupos arilsLllfóxidos sor^ r»ejores gr^Ipos salientes que el Br y que
• el C1, al igual que para las N-X-bencilaminas las posiciones en un diagrama MOFJ se






de la coordenada de reacción diagonal sincrónica. La represe»tación de las posiciones
sobre un diagrama MOFJ para las N-X-bencilaminas estudiadas en la literatura se
representan en la siguiente figt^ra con el símbolo (O). Es de resaltar el efecto del
sustituyente p-N02 so^re el anillo aromático en Ca de las arilsulfoxibenciliamina, capaz
de estabilizar la carga positiva en desarrollo sobre .esta posición ^ hasta el punto de
deterl»inar la práctica sincronicidad de la eliminación. Este mismo sustituyente, sobre las
reacciones de eliminación con formación de olefii^as de los iones ariletilquinuclidiniós1ó,
tambiél^ es capaz de modificar el estado de transición concertado de estas especies y llega
a orig^inar un cambio de un mecanismo E2 a un mecanismo de tipo (EIcB);^. El caso más
extremo de asineronicidad y con mayor carácter nitrenio que se encuentra en la
bibliografía, es para la N-(arilsulfoxi)benciletilamina catalizada por ami^^as secundarias en
metanol" donde ^3H = 0,10 y^3,áh^` = 0,57. Las tír^icas reacciones de eliminación
estudiadas con aminas alifáticas han sido en la forma N-(arilsulfoxi}amina siendo la amina:
propilamina, metiletilamina y trifluoretilamina. Los resultados obteilidos por los difE;rentes
autores se muestran en la figura siguiente y están .representados por (^). Los valores de
los parámetros de Brdnsted oscila^^ el^tre (3H = 0,22 y(3,b^'` = 0,55. El grado de rLiptura
de C^-H es del orden de las N-X-aminas secundarias en medio acuoso, pero los valores












o # ® ^
x ,t
BH + R^R2C=N-R + X-
O
B- + R^R2CH-NX-R
-0.2 -0.4 -0.6 -0.8 -1.0
a, 9 B- + R^R2CH-N+-R + X-
Frgura 8. Posiciones dete^•rrrinaclc^s e^t el ^liagran ► a MOFJ pR^•a la re^tcción cle eli,nr^cació^^ ^le:
(O) N-X-bencilami»as y (^) N-X-nrniiias alifríticas,
(®) N-X nrninas secundar-ias ^liftíticns e^t medio acuoso obtenidas e^c este trabajo.
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La cocnparació» de las reaccíones de eli»Zinación de las N-haloaminas alifáticas
secundarias en medio acuoso con las N-halometilbencilai»inas y N-(arilsulfoxi)aminas
muestra qi^e en todos los casos se presentan mecanis^l^os concertados cuyos estados de
transición varían desde el. carácter ce»tral sincrónico l^asta el carácter nitrenio. La
difere^^cia f..undamental está en que las N-X-aminas alifáticas secundarias en medio acuoso
estuciiadas en este trabajo presentar^ mayor carácter nitrenio que cualquiera de las obtenidas
para los anteriores siste^l^as. Este hecho se interpreta en funció^l de los sustituyentes, de
]as bases catalizacioras y del medio. Para las N-X-a^ninas alifáticas en medio acuoso llay
me»or estabilizació» de la posición Cj3 por parte de los sustituyentes alifáticos frente a los
aromáticos capaces de estabilizar el resto de carga positiva por efecto resonante. La
utilizaciór^ de bases más débiles y en cíisol«ciól^ acuosa in^plica menor facilidad para
abstr.aer el protón C^, favoreciendo que ocurra en primer lugar la expul.sión del grupo
saliente. Finalme^lte el agua así como los disolventes polares, ejercen un efecto
estabilizador sobre el resto de carga positiva permitiel^do un mayor desarrollo de la misma
frente a los disolventes no acuosos menos polares y apróticos.
C^ f CI1'C1111PC1'CL^ Cj(' 111t('.1'C1CC'1l)il C1'lItiC1ClC1 p,^,_
A partir de los parámetros ^ determinados experimentalmente es posible localizar
el estado de transición de las reaccior^es. Dic}^os parámetros se definen coi^lo la primera
der.ivada del logaritmo de la velocidad frente al pKf3N. Las segundas derivadas
propo.rcionan los coeficie^^tes de interacción que permiten comprobar los efectos entre
centros de reacción, y entre éstos y los grupos que intervienen en el estado de transici.ón.
Para la N-X-I^ETA es posible estimar el coeficiente de interacción cruzada pX,.
correspondiente a las interacciones entre la base catalizadora y el grupo saliente.
Este coeficiente puede calcularse de dos formas. La primera sobre la base del






Sin contar con el efecto catalizador del ió« OH- que muestra la anomalía •
característica anterior^l^ente comentada, para la N-X-DETA se obtienen los siguientes •
valores: •




^ HPO^'-- • -1,0028 7,21














Los valores de la tabla indican que la expulsión del grupo saliente aumenta al ^
dis^^^inuir la basicidad del catalizador, lo que implica que existe una interacción entre •






-4.6 ^ _ •
•




1 1 ^^ 1
3 5 7 9 1 1 13 15
Figura 9. Represe^rt^icióii de la v^r^•iación d^^ Qr8 con pKG.
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El ajuste por regresión lirleal proporciona un valor de pXy = 0,051 ± 0,005. Un
valor positivo del coeficiente apoya la idea de que se trata de una eliminación concertada.
En efecto, para un rnecanisrno de eliminación E2, en donde en el estado de transición
toman parte tanto la ruptura C^-H como la N-X, la coordenada de reacción en las
proximidades del. denominado p^rnto silla tiene cierto carácter diagonal respecto al
diagrarna MOFJ, mientras q^ie para un proceso E1cB por etapas la coordenada de reacción
será paralela a cualquiera de los dos ejes del diagrama 1VtOFJ. Si para un proceso
concertado las cu.rvaturas de la superficie de reacción son pequeñas, de manera que el
estado de transición ptieda moverse con facilidad sobre dicha superficie, al variar la
estructura de los reactivos se producirán cambios característicos en la coordenada diagorlal
de reacción. De esta forma, al aumentar la basicidad del catalizador dismint^ye la energía
de la esqtrina super.ior derecha del diagrama MOFJ de la figura 10 y disminuye la energía
de la esquina superior izquierda. Esto provoca que el estado de transición se desplacé, por
efecto Hammond, I^acia los reactivos y, por efecto anti-Ham»>ond, l^acia la esquina en
donde se halla representado el carbanión. La resultante de ambos movimientos provoca
,;.
un desplazamiento del estado de transición hacia lina me»or ruptura del enlace N-X
tendi.endo a cancelarse parcial o totalmente la componente vertical. Dado que ambos
cambios varían en el mismo sentido, numéricamente se traduce en que la variación de ^3,,




8f-1 + R^RZC=N-R + X-
20 40 60 80 100
% Rup,ura de enlace N-XB- + R,R2CH-N+-R + X-
Figu^-a 10. Desplazamie^2to del eslado de tra^rsicióit al aunrerttar !tc basicidad del cat.alizt^dor.
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La otra posibilidad de entender la interacción e»tre grupos es de ^nanera inversa,
es decir, sobre la base del efecto de la variación del grupo saliente sobre la abstracción
del protón. En este caso el coeficiente de interacción se define como:
b ^x ^ pxP^, _ ^
SpKlg 0 pK^B
los valores para la N-X-DETA son :
^ aH )"-ci-uL-rn
= 0,29




Tabin 9. Va^•i^rción dc ,Q,^ con el pK,g para las rerrecioire.c de ^le.cconipo.cición de N-h^r.lo^rmin.res.
de la tabla se deduce que cuanto inejor es el grupo salie^lte menor es la ruptura de ecllace
CQ-H. Apliĉando la ecuació» anterior se obtiene que p•,.^, = 0,050, que coincide, como era
de esperar, con la obtenida anteriormente a partir de la variación de la salida del ha:lógeno
con la basicidad del catalizador.
Esta interacción puede razonarse sobre la base del movimiento del estado de
transición soUre un diagrama MOFJ mostrado en la figura 11. Para • un mejor grupo
saliente como lo es el bromo disminuye la energía de la esquina inferior dereclla del
diagrama con lo que el estado de transición tiende a desplazarse por efecto anti-Hammond
hacia esa dirección. Por otra parte, un ^I^ejor grupo saliente favorece ene.rgética^l^ente la
esquilla superior derecha del diagrama o dicho de otro modo en relación a ésta, se
incrementa Ia eñergía de la esquina inferior izquierda, lo que implica que el estado de
transición tie^^da á moverse hacia dicha esquina por efecto Ha^mm^od. La combinación de
a^nbos efectos implica que el estado de transición se desplace hacia una nueva posición
correspondiente a menor ruptura de enlace CQ H anulándose parcial o totalmerite la





BH + R,R2C=N-R + X-
% Ruutura d^ enlace ^'-Y
B- + R,R,2CH-N`-R ^ + X-
Fi^^urct I1. De.chlcrz^rnric>>rto ^lel e^stcr^lv ^le tran.SlClólr QI C1rr1I1C'lllCll' ICr fcrc•ilidcrd clc^ salida del hnlógeiro.
La obtenciór^ de un parár^letro px^, positivo ir^dica que el proceso de interacción
entre base catalizadora y protór^ sobre el C,^ y el proceso de rupt^rra de enlace o expt.rlsióri
del grupo saliente no sorl incíependier^tes, sino que, der^tro del estado cle transieión están
íntimamente relacionados, característica fundamental de un mecanismo E2. Todas las
evidencias en relación a este mecanisrrro, razonadas en ]os apartados anteriores sobre la
base de los parámetros de Brónsted y del efecto isotópico, indican la simultaneidad en la
participación de los dos procesos anteriores en el estacío de transición. El coeficierite de
interacción cruzado indica no sólo simultaneidad, sino también interdependencia entre
ambos procesos, lo que confirma el carácter concertado de ]a eliminación de las N-
haloaminas.
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La utilización del parámetro cruzado para apoyar el razonamiento de un mecanismo
concertado ha sido aplicado por Gandler y Jencks (loc. cit. ) en las reacciones de
eliminación con formación de dobles enlaces en las quint^clidinas en DMSO/agua, donde
se obtiene un valor positivo de pXy= 0,018 para la interacción e»tre las bases catalizadoras
y grupos salientes^ en la p-cianofeniletilquinuclidina. El estado de transició^l de esta especie
está localizado en la zona del diagrama correspondiente a las proximidades de la esquir^a
carbaniónica. La magnitud del parámetro obteñido i^^dica, en este caso, el marcado
carácter carbanió»ico del complejo activado.
d.) "1»^halu.nce "- efc^cto r^e l.os sustituyen.tes.
Como se ha indicado anteriormente el término "imbalance" corresponde al hecl^o
de que en cualquier reacción química donde tenga lugar illas de un proceso, éstos
acontezcai^ de forll^a simultánea pero no sincro^iizada. Los procesos considerados l^ueden
ser de muy distinta naturaleza, como por ejemplo, la formación y r^iptura de un E;nlace,
el desarrollo y destrucción, deslocalización y localización de una carga, desarrollo y
destrucción de un solapamiento ^r, la desolvatación y solvatación, etc.
La medida del "imbala,rce" (IB) puede determinarse, según Bernasconi'F,
sel^cillamente co^^^o IB =((3,0 - ^3H). Según esta definiciót^, para las reaccior^es de
eliminación que nos ocupan, si IB > 0 indica que en el estado de transición la expulsión
del grupo saliei^te está adelantada sobre la abstraccióc^ del protón en C^. En la siguiente





Tabla 10. Medidn dc^l "i»rbnl^rncc" pn,-a las N-halo ►nin^cs nlifáticas sect^ndarins.
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El "imbalance" impli.ca que de los dos procesos de ruptura de enlace que tienen
lugar simultáneamente en el estado de transición, uno de ellos está adela^ltado respecto al
otro. E^l los tres casos mostrados en la tabla (1B) > 0, lo que refleja: que los tres estados
de transición presentan adelantada la expulsiór^ del grupo salie»te sobre la abstracción
protóc^ica. La asincronicidad está directamente relacionada con el carácter nitrenio de la
eliminación. La tabla muestra que la mayor asincronicidad la presenta el estado de
transición de la N-X-DIISOF. Dado que la única diferencia entre las especies está en los
sustituyel^tes, son estos los qtie determina^^ el grado cie 1B. Ber^^asconi (loc. cit.) establece
una regla que relaciona el imbalance con la velocidad de reacción y qtie denomi.^la
principio de la sincronización imperfecta (PNPS} y que p^iede ellunciarse como:
:..:.` "l/>7 fClCIOI' C'.SICII)1^1ZUrtre sobr'c C111 slllJSt1•cl.tn detclll^in.udo, cuyo efect.o a l.o l.argo de
lu coorr1e11udu dc rcuccic^lt. dc^je de n.otulse dernu.^iudo 1)r'o11.CO, tc^ll.derú u rebujur la
vcl.ocidc^d de reucciól^ con. 1'e.^pecto u url. fuctor estub^l.izuntc ^lle desul•rol.l.e su efecto 1^usta
^uc^ l.u eoordenuclu. clc^ reucción. estc^ ntlry uvcrnzuclcr, Clcre por tun.ro, per1771ta favoreeer el.
r.'r^.crcl^^tcllto dc lu vc^/ociducl. dc rc^uccióll. "
De esta forma, el efecto de los s^lstituyentes sobre el proceso más adelarltado será
el que determine la estabilización del complejo activado frente a los sustituyentes sobre
el otro centro, que por estar más retrasado, dejará se.ntir sti efecto solamente sobre el
prirner tramo de la coordenada de reacciól^. Seg^í» el PNPS es posible explicar por qué
la velocidad de eli^ninación de las N-halominas secundarias aumenta a medida que lo hace
la sustitución sobre el C^, cuando en principio se trata de L111 efecto desestabilizante,
porque implica mayor efecto inductivo sobre un centro que está desarrollando un resto de
carga positiva. Pel^sando en los términos que establece el PNPS y sobre la base de los
valores de IB, este proceso está sensiblemente retrasado sobre la expulsión del grupo
saliel^te, que ge»era un resto de carga positiva sl^sceptible cle ser estabil^zado por cesión
de car.ga. Los sListituyer^tes desarrollarán su efecto estabilizador sobre el tramo firlal de la
coordenada de reacción que corresponde al desarrollo de un resto de carga positiva sobre
el áto^no de nitrógeno. Por consigLiiente áu^rientará la velocidad cuanto mayor sea el
efecto incluctivo sobre el átomo de nitrógeno.
La estabilización del complejo activado por efecto inductivo parece clara cuando
se comparan las velocidades de reacción de las elir»inacio^^es catalizadas por OH- para
las N-X-aminas asimétricas. En la tabla siguiente se muestran las constantes de velocidad
y los correspondientes valores de los parámetros de Taft o-*:
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Substrato X= Cl X= Br ^`
N-X-DEMETA (1,93±0,03)• 10^3 0,036-I-0,001 -0,000
N=X-MEETA (1,37±0,02)• 10•' 0,235+0,002 -0,100
N-X-METPRO (1,69±0,03)• 10-2 0,277±0,006 -0,115
N-X-METISOPRO (6,97±0,03)• 10-2 1,235 ±0,027 -0,190
Tabla 11. Parcímctros de Taft parCr la dcscomposició^l dc N-hczloanlinas asirllétricas,
los pal-Cínletrns ( Q' ) se ha tonl^ldo dc la rcfcl•circia 19.
.:.
Tomando co^no referencia ( ko ) la constante cle velocidad de descomposicióti de
la especie menos sustitl^ida, la N-X-DEMETA, dacío q«e el efecto estérico no es constante
para todos los sustituyentes, éste debe de restarse de la relación logarítmica erltre las













0 -0.05 -0.10 -0.15 -0.20
^^
Figura 12. Cnrl•elación de TCrft pCrra el efecto i^ldlrctivo en lcls N-,^-Clllllllas asimétl-icas.
(O) X=C1, (®) X=B1-.
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el ajuste por regresión lineal de los dos rectas presentadas en la gráfica expuesta
proporciona los siguientes valores:
C Pcl ) _ -10,95 t 0,82asimétricas
( Pbr ) - -10,b3 t ^,98' asimétricas
pciede observarse que dec^tro de los miembros de una serie, la estabilización por efecto
inductivo es la misma para ambas N-X-aminas.
Por otra parte, la con^paración de las constantes de vel^ocidad para la serie de N-X-
aminas simétricas muestra claras diferencias respecto a las asi^nétricas. Las constantes de
velocidad se presentan en la tabla siguiente:
Substrato X = Cl X = Br
N-X-DEMETA (1,93+0,03)• 1^3 0,036+0,001
N-X-DETA (1,22±0,01)• 10-'- 0,265+0,003
N-X-DIPRO (1,02±0,03)• l^'- 0,312+0,006 •
N-X-DIISOP (1,23+0,01)• 10^'- 0,331 +0,008
Efecto neto: inductivo + estérico inductivo (^stérico)
Tnblc^ 12. Co^rstcur^es dc.^ ^^elocidac! para las r•eaccioires dc descnnrposicic»r cle N-l^alocr^rii^las secu^ida^^ras
ccrrnl;z^clas por los ro»es OH".
En el caso de X=Br se observa un aumento de la velocidad a medida que aumenta
la sustitución, pero este aumento es sensiblemente menor que el observado en las N-Br-
aminas asimétricas. F,n el caso de X=C1 ya no se observa prácticamente aumento de
velocidad al aumentar la s^istituciórl. Estos resultados ir^ducen a pensar qt^e a pesar de que
las aminas simétr.icas pueeien desarr.ollar mayor efecto inductivo sobre el átomo de
nitrógeno que las asi^llétricas, interviene uTl factor desestabilizailte que rebaja la velocidad
de reacción. Este factor es debido al efecto estérico de los sustituyentes y el efecto neto
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sobre el estado de transición, será la resultante de un factor estabilizante y otro
desestabilizante como se expone al final de la última tabla. En el caso de X=Br ^^1 efecto
predominante puede atrib«irse al efecto inductivo, sin embargo para X=C1 ambos efectos
llegan prácticame^^te a cancelarse y la velocidad se hace prácticamente independiente de
la estructura. En la siguiente figura se muestran las proyeccioi^es de Newman para las





















Figura 13. Pro^^ecciones de Neti^^mnn para l^is N-X-n^nii^as.
(1): N-X-DEMETA, (2): N-X-MF_ETA, (3): N-X-METPRO, (4): ^V-X-METISOP,
(S): N-X-DETA, (6): N-X-DIPRO, (7): N-X-DIISOP.
Sobre la base de las proyecciones de Newman puede observarse que las N-X-
aminas asimétricas (1,2,3,4) responde^l a las mismas ir^teracciones estéricas, lo que
conlleva que der^tro de la serie el efecto que motiva el aumento de velocidad sea
fundamentalrnente el efecto inductivo de la otra cadena alquí7ica unida al nitrógeno, sobre
la que la base abstrae el protón. Sin ernbargo, para las N-X-aminas asimétri.cas la
interacciói^ estérica crece con el tar»ar^o de los mie»>bros de la serie.
Otra forr»a de enter^der el efecto de los sustit^ryentes sobre el estado de transición
es co»>parando la col^stante de velocidad de una N-X-a^nina asimétrica con su hom^loga
sirl^étrica. Para ello se defir^e una la relación de proporcionalidad (r) e^^tre las constantes
de velocidad de una N-X-amina asimétrica 1coH^`^'`'x y una N-X-amina simétrica lb^,u/u
(siendo Me y R los grupos sustituyentes). De esta forma si r> 1 implica que la
velocidad de la N-X-amina asimétrica es mayor que la de la simétrica, con lo que se
observa es un efecto estéi-ico debido al tír^ico szrstituyente que las diferencia. Si por el
contrario r< 1 implica que la velocidad de la N-X-amina asimétrica es menor que la de
la simétrica, con lo que se observa es el predominio de un efecto inductivo nuevamente
debicío al tínico grupo que las diferencia. Procediendo de esta forma se obtienen los
siguientes resultados:






0, 014 0,107 0, 0700
0,012 0,010 0,012
l,l 1,7 6,0
Efecto neto observaclo: estérico estérico estérico
Tahlcr 13. Rencció/r dc^ eli/rrinuci^í/r catali^crdtr por los OIt J^cv•cr N-Clorcrmi^ras.









Efecto T^eto observado: (illductivo) (i^^d«ctivo) estérico
Tahla 14. Rcacciún de c.^liminación carali^ccd^r pnr lu.c iuire.c Oft pccrn N-Brorriarrrincts.
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La tabla 13 refleja claramente la interacción de naturaleza estérica entre la base y
el sustituyente cl^ando se reemplaza el grupo metilo enlazado sobre el nitrógeno por otro
grupo alquílico más voluminoso. Mientras la diferencia entre un grupo etilo y un n^-própilo
es relativamente peqlieña, la diferencia respecto a un isopropilo es realmente importante, ^
alca»zando el máximo grado de interacción observado para las^N-X-aminas. La cor^-elación
entre el sustituye»te y la interacción estérica con la base puede observarse en la sxguiente













Figur•a 14. Rc•pr•eserctcrc•iótc clel efec•to estérico enti•e el sustitcrye^ite sohre el ^ítomo cle ciitróse^co y la basé
ccctalizodvro, ect Icz r•eacc•ió^c de descomposicidii de l^ts N=1c^rlo^tnriccns secu^cdnrias.
Tal y co»>o se observa en la fig^^ra, existe una dependencia lii^eal entre la re:lación
de col^sta^ltes y el efecto del sustitt^yente para la reacción de elimilzación de las N-
haloa^ninas catalizada por QH^ . La tabla 14 muestra sin embargo, que para :Las N-
bromaminas el cambio de t^n grupo metilo por un etilo o un propilo tiene una contril^ució^i
mezclada de efectos i^^ductivo y estérico, hasta llegar prácticamcnte a anularse entre ellos,
si acaso con un ligero predominio de efecto inductivo. Es por esto, que los elementos de
la última fila de la tabla se representan encerrados entre paréntesis. El grupo isopropilo
como caso extremo, muestra un claro efecto estérico.
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Por último, pueden interpretarse los efectos de los sustituyentes en relación al
grupo saliente. De nuevo, observando las dos últimas tablas, se comprueba que el efecto
de cada halógeno sobre el estado de transición es sensiblemente diferente. El cloro
favorece la aparición de efectos estéricos en relación al bromo que favorece un balance
entre estéricos e inductivos. De hecho, aún en el caso de reemplazar un metilo por ^rn
isopropilo, cuando el grupo saliente es el átorno de bror»o el efecto estérico es menor que
para el cloro. Esto puede entenderse sobre la base de que la expulsión o salida del bromo
está más adelantada que la del cloro. De esta forma, c^ranto más roto esté el enlace N-X
mayor resto de carga positiva se concentrará sobre el átolno de nitrógeno y más efectivos
serán los efectos inductivos de los sustituyentes. Por eso la interacción con ^rn sustituyerite
etilo y n-propilo permite desarrollar cierta estabilización inductiva para el enlace N-Br
que no puede observarse para el enlace N-C1.
Una consecuencia que se deriva de las evidencias obtenidas a partir de los efectos
estéricos, es que la eliminación de las N-X-aminas asimétricas se efectúe por el carbono
más sustituido. La discusión se centra sobre los siguientes diagramas de Newman















_ O 069,7 }^ N-Cl -DIISOP
_ O O 1 Z3
' OH- '
_ 1 2^ 5
^^ N-Br-DIISOP
_ Q 3 31
' OH '
Figui•a 1 S. Proyeccio^res dc^ ^Vc ►vjrla^c para l.a N-X-ME7ISOP y la M-X-DIISOP.
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En efecto, tal como puede verse en la figura anterior, si se tratara de una
eliminación según Hoffmann el complejo activado preser^taría una geometría en la que la
interacción entre la base y el sustituyente alquílico sería idéntica entre una N-X-amina
simétrica y la respectiva asimétrica. En estas condiciones para dichas especies, al p:resentar .
el mismo grado de impedimento estérico, que las diferencias de velocidades ent:re ellas
estuvieran reguladas únicamente por efecto inductivo. Dado que las N-X-aminas sirnétricas
contarían con el efecto estabilizante adicional de la otra cader^a alquí^ica en comparación
al pobre efecto inductivo del grupo metilo de las N-X-aminas asimétricas. Esto implicaría
que la velocidad de las reacciones catalizadas por OH- deberían de ser mayor^es. Sin
embargo, está claro que no es así porque los resultados experimentales muestran .justo lo
contrario. La velocidad de las N-X-aminas asimétricas tanto sea X= Cl como X==Br son
inayores que las de las simétricas. La úrlica geo^l^etría que se adapta a esta evidencia
experimental es la correspondiente a la eliminación según Saytzeff, lo que concuer-da con
los resultados obtenidos en el análisis de productos.
Para que se lograra favorecer la eliminación según Hoffmann, sería necesario un
estado de transición con rnenos "irllbalance", de r1^a^^era que el proceso de abstr^acciór^
protónica tuviera mayor participación en el complejo activado y, por tanto, la
desestabilización por efecto inductivo sobre C^ fuera lo suticientemente importante frente
a la estabilización por efecto indtrctivo sobre el nitróger^o.
Dado que la configuraciórl más favorable energéticar»ente para la reacción de
eliminación corresponde a la conformación anti-periplanar de la molécula, en la que la
base y el grtrpo saliente están lo ^nás alejados posible (en posición alternada, ángulo
dil^édrico de 180°) y dado que los sustituyentes sobre C;^ están situados friera del plano
de ataque de la base y por debajo del enlace C-N, la ir^teracción estérica desestabilizante
que pueda generarse se localizará necesariarnente entre la base catalizadora, el
sustituyente sobre el átomo de nitrógeno y su orbital no enlazante. Esto implica una
geometría del cori^plejo activado en donde la base se sitúa entre los átomos Ca y N y no
por fuera de dicho enlace en un plano anterior a C,^, como algunos autores proponen para
las reacciones de elimi»ación con forr»ación de alquer^os. La primera de las geometr.í.as
permite un solvatación más eficaz del complejo activado e incluso cierta intera.cción
electrostática estabilizante entre la base y el átomo de nitrógeno con la carga positiva en
desarrollo.
Fi»almente cabe ser^alar que la participación de los efectos inductivos sobre las
reacciones de eliminación ha sido motivo de discusiól^ desde los primer.os trabajos sobre
el tema efectuados por Ingold y Ridd. Como se expuso en el informe bibliográfico, en la
década pasada la i»terpretación de los efectos estéricos han sido discutida para las
reacciones de elimiilación con formación de iminas de las N-Cl-alquilbencilaminas en
MeOH/MeONa y eil R2NHlacetonitrilo por Cho y Suh2'•22 quienes harl determinado la
disminución de las velocidades de reacción, a medida que el sustituyente alifático sobre
el nitrógeno aumentaba su tamaño estérico. En estos trabajos los autores razonan dichos
efectos sobre la base de las constantes de velocidades de para las reacciones. Este mismo
coi»portamiento, que también ha sido observado para las N-haloaminas objeto del presente
trabajo; sin ei^lbargo, no existe referenciado en la bibliografía un estudio tan detallado y
eatenso como el que aquí se presenta.
Par^ímetros r^e activnción.
La discusión anterior se completa con el análisis de la energética de la r^^acción.
En la siguiente figura se muestran con líneas de puntos los enlaces que se forrrian y se










Figura 16. Estructura del complejo activado para las reacciones de eliminación de las
N-haloaminas alifáticas secLindarias.
Observado el cu^^iplimiento de la relación de Arrhellius y una vez determinada la
etapa limitante del mecanismo, a partir de los datos experimentales que relacionan la
variación de k con la temperatura es posible obtener los parámetros energéticos de la
reacción: la entalpía de activación ^H^, la entropía de activación OS^ y la energía libre
de activación AG ^.























Fi,^rrrcr 17. ReRr•eseittcrciújt de lu(1:/T^ fi•eirte a I/T pcrr-ir Icz N-^Y-DETA.
("O) = Cl y (^) = Bt•.
El ajuste por regresió^^ lineal de las a^lteriores represec^taciones proporciona de la
pendiente el valor de OH^. Los valores obtenidos para las reacciocles catalizadas por OH-
se muestran en la si^uiente tabla:
Substrato: (OH^)x=c, / kJ mol-' ^ (^H^)x=,^r i kJ mol-'
N-X-DEI^^IETA 96 ±2 111 ±2
N-X-MEETA 82 +2 89 +2
N-X-METPRO 87 +6 67 +2
N-X-METISOPRO 41 +6 39 +2
N-X-DETA 74 +3 88 +3
N-X-DIPRO 70 +4 82 +2
N-X-DIISOP 78 -r-2 76 + 1
Tcrbla 15. Vcalores de et^talpías de acti^^ociótt pcu-a la t-eacciúti tle tlescot»hosición de N-hnloamitras
catcrli^^rda por OH'.
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El orden de magnitud de las entalpías obtenidas es el habitual para re^^cciones
bimoleculares23 y está de acuerdo con los obtenidos para las reacciones de desco^»posición
de N-Cl-bencilmetilaminasg. La tabla anterior muestra que a medida que aumenta la
sustitución ti.ende a disminuir ^H^, lo ql^e refleja el efecto estabilizador ^de 1os
sŭstituyentes. Se observa que dicho efecto estabilizador es más favorable para ;la N-X-
metilisopropilamina, que presenta los valores más bajos de aH^`de todas las espec;ies. La
comparación de los valores obtenidos para dic}^a N-X-a»>ina frente a su homóloga
sustituida la N-X-diisopropilamina nuevai»ente pone de manifiesto el efecto ^°stérico
desestabilizador que producen las cadenas laterales frente al efecto inductivo, lige^^amente
estabilizante.
A continuación se muestran las entalpías de activación para la descomposic:ión de
la N-CI-DETA catalizada por diferentes bases:




Tab.'z 16. Valores de entalpías de ^rctis^nció^r para la re^rcció^r dc^ des^co^^iposiciá» de N-hnlo^rrnitlas
cat«lizcr^la por distintas bases.
El valor obtenido para el ión HP0^2^ puede entenderse al pensar que, para este
caso, en el estado de transición, el enlace N-X está mucho más roto que el C^-H; esto es,
la entalpía de activación refleja fundamentalmente la ruptura del enlace N-X.
En el caso del agua, al ser tambien el disolvente, su explicación es más coml^leja.
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El parámetro termodinámico que puede realacionarse con el grado de desorden del
corl^plejo activado respecto a los reactivos es la entropía de activación. Los valores
obtenidos para la catálisis por OH^ son los sigtrientes: ^
Substrato: (^S^)x=ci / J K-' tnol-' (L^S^)x=^r / 1 K-' mol^'
N-X-DEMETA -9 + 1 67 + 1
N-X-MEETA -39 +4 8 ±0,3
N-X-METPRO -23 ±5 -65 ± 1
N-X-METISOPRO -165 +27 -144 ± 15
N-X-DETA -69 + 12 ^ ±0, 3
N-X-DIPRO -82 + 10 -13 + 1
N-X-DIISOP -53 +5 -34 + 1
Ttcblo 17 Valvi-es rlc c^ntropíns de cccti ►^^rciá^^ pa^^cc ln ^^crccción de tlesconrposicióir cle N-halo^u^ii,ias
^ catalizada por OH-.
La tendencia mostrada en la tabla es que oS ^ se hace más negativa a medida que
aumenta la sustitución, es decir, que va disminuyendo el grado de desorden a medida que
se desarrolla mayor resto de carga positiva sobre el áto^l^o de nitrógerlo. Esta evidencia
experimental puede razonarse sobre la base de distir^tos argume»tos. Ur^o podría ser la
rnayor organización del disolvente: dado el carácter polar del rl^isrno, cuanto rl^ayor se.a
la carga sobre el estado de trar^sición le correspor^de irna solvatación rnás efectiva al
complejo activado, lo que tiende a hacer que disminuya el grado de desorden. Otro
argumento se apoyaría en la idea de que a mayor carácter de ióñ nitrenio aumentaría el
carácter E2C del rnecar^isr^lo^cor^certado. Si se admite que durante la abstracción protónica
la base se sitúa erltre los dos centros de reacción, el átomo de nitrógeno y el de C^, ptiede
admitirse cierta interacción entre ésta y ambos centros. A mayor grado de interacción
menór. grado de desorden en el estado de transición y, por tanto, entropías de activación
r^nás negativas. Ur^ último argumento estaría relacionado con el grado de formación de
doble enlace y la estabilizaciór^ del cor»plejo activado. A medida que se vaya originando
carga sobre los dos cerltros de reacción se producirá la transferencia entre ellos con
formación de doble enlace. Dado que dentro de una serie los suStltuyerltes tienden a
favorecer el carácter de ión nitrer^io por efecto indiictivo, puede pensarse que la formación
del doble enlace esté rnás adelar^tada a r»edida que hay mayor carga positiva sobre el
nitrógeno. Por consiguierlte, disrninuirá el grado de desorderi y favorecerá valores
negativos para la entropía de activación
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Los tres argumentos anteriores están de acuerdo con el l^echo de qt^e las diferencias
de entropía entre miembros de la serie de aminas simétricas son menores que l^os de la
serie asimétrica. De nuevo se pone de manifiesto el efecto estéi-ico de los sustitl^ye:ntes que
tiende a favorecer el desorden del complejo activado. ^
En cuanto a la comparación de los valores de AS ^ entre X= Cl y X =Br er^ ambas
series puede observarse la tendencia a que las entropías para las N-cloraminas sea^l más
negativas, lo que indicaría menor grado de desorden respecto a las N-bromaminas. Este
hecho parece estar de acuerdo con la naturaleza del grupo saliel^te. Dado que el bromo es
mejor grupo saliente te^lderá a presentar ^I^ayor grado de ruptur.a N-X en el complejo
activado, lo que implica mayor grado de desorden y por consig«iente valores de e^^tropía
menos negativos. :^.*
Finalmente cabe subrayar el hecho de que las entropías de activación para. N-X-
.DEMETA, N-X-DETA y N-X-MEETA siendo X=Br, presentan valores positivos. Como
se ha expuesto anteriormente en el estado de transición intervienen múltiples factores,
unos, colno el grado de solvatación favorecido por el carácter nitre^^io del estado de
transiciócl, el grado de for,^iacióTi de doble elllace C=N o el carácter E2C de la
eli^ninación, tenderán a favorecer el orden y, por tanto, a que ^S ^ tienda hacia valores
negativos. Sin embargo, otros como la ruptura de enlace N-X o la desolvatación de la base
en el momento de la transferencia protónica, tenderán a favorecer el desorden y por^ tanto
a que ^S ^ tietlda a valores menos negativos. Dado qt^e las tres especies anteriores
muestran el mei^or grado de estabilización por los sustituyentes, los factores que favarecen
el orden seráll i»enos i^l^portantes y predominará funda^l^entalmente la ruptura N-X.. Para
X= Cl la ruptura correspondiente a las anteriores especies es i11e^1or, cor^ lo qtie la. vS ^
llega a prese»tar valores positivos. La obtet^ción de valores positivos para OS^ ex^ uila
reacción de elimi ►lación ha sido analizada por Lee2^ para las reacciolles catalizadas por
bases con formación de nitrilos, qt^e se explica sobre la base del ^narcado grado de ru.ptura
N-X se q^ie presenta el estado de transición
En cuanto a las diferencias de entropía debido a la acción de la base, los resultados
se muestran en la siguiente tabla para la descomposició^l de la N-CI-DETA:
Base catalizadora: OS ^ / J K-' mol•'
HP0^2- 126±5
oH- -69 + 12
H,O -181 ±22
T^iblcc 18. Vnlores de lc! elrtro^^ía de acti^^ncrólr pcu•a la reclccrón de descomposicióit de N-haloaminas
ccrrrclizcldcc hor disflll![l.S bClSes.
':.;:^
Las diferencias e^^contradas para las especies cargadas piieden explicarse en fiinción
del camb.io de solvatación en el momento de la transferencia protónica y del grado de
asincro»ía en la ruptura de los enlaces C,^-H y N-X. Er^ el caso del ión HPO^'--, al ser t^^^a
base menos fuerte que el ión OH-, estará muy adelantada la ruptura del enlace N-X lo que
implica OS^ >0 y, ademas, la transferencia del protón hace disminuir la carga del anión
lo que a su vez disminuye el grado de solvatación del dicho anión y, por tanto, favorece
una contribució^^ positiva al valor de la entropía de activación. Ecl cuanto al agua, como
es el propio disolvente y su fuerza como base es pequeña, debe presentar un grado de
organización muy alto, como así lo muestra el valor negativo de la entropía de activación.
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Una vez determinadas las entalpías y entropías de activación pueden determinarse
los valores de las energías libres de activación. Los valores obtenidos para 25°C se
muestran en la siguiente tabla: ^
Substrato: (dG^)Y_^^ / Kj mol•' (^G^)X_^, / Kj mol•'
N-X-DEMETA 91 ±2 99± 1
N-X-DETA 87 ± 3 95 ±5
N-X-DIPRO 86±2 94±5
N-X-DIISOP 86+2 94+3
N-X-MEETA 87 ± 2 94 + 2
N-X-METPRO 87 +2 94 +5
N-X-METISOP 82+5 90+ 11
Tcrbla 19. Valor•es cl^^ errer^í^.r libres de activaciórr pnr^r la reacciórr ^Ic^ dc^scorrtposiciárt de N-I7nl^arrtirras
car^iliz^rd^c por OH^.
Puede observarse que para cada halógeno los valores de las energías libres de
activación son muy parecidas, estadísticamente indistinguibles. Por otra parte, tampoco
entre ambos grupos salientes se observa gran diferencia ei^er^ética. Este hec}^o permite
concluir que todos los estados de transición poseen una energía muy parecida o lo que es
lo mismo, pertenecen a la misma superficie de energía potencial. La variación de sus
posiciones dentro del diagrama están determinadas por los efectos Hammond y anti-
Ham^^lond debidos a los efectos de los sustituye^^tes y grupos salie^^tes, sobre un Línico
estado de transición, capaz de representar a todas las especies estudiadas.
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En cuanto al efecto de las bases frente a la energía libre de activación, los resultado
obtenidos son:
Base : ^G ^ / kJ mol-'
H P042- 104 ± 4
OH- 95+5
HZO 120±8
Tabin 20. Vc^lores dc e»ergíczs libres de nctivnció^t para la rencción de desconrposicióir de N-jlnloamiirccs
ccttc^li^ada por vctriccs bctse.^•.
Como puede observarse .los valores son muy parecidos. El correspondiente a la
catálisis por agiia, dado que está sujeto a errores experimentales importantes, aunque
muestra cierto aumento, es atribuible al error experi^nental. Estos resultados muestran que
los tres estados de transición son energética^nente independie^ltes de la especie
catalizadora y por extensiói^ a todas las especies catalizadoras estudiadas, lo que permite
afirmar qLie todos los estados de transición se f^allan en la misma superficie de ener^ía
potencial y lo tínico qt^e varía es su posición en ésta, con lo qué el sistel»a estudiado







1.- Se ha estudiado la reaceión de formació^^ de las N-cloraminas correspondientes
a las aminas alifáticas secundarias: dilT^etilamina, dietilamina, dipropilamina,
diisopropilamina, diisobutilamina, 3,3 '-iminodipropionitrilo. En todos los casos se ha
encontrado iina dependencia de orden uno con respecto a la a^^ina y orden uno con respecto
al agente clorante..
2.- En estas reacciones de cloración se ha observado que existe una dependencia
compleja con el pH. En la mayoría de las áminas aquí estudiadas se halla que a partir de
valores de pH próximos a 6 la velocidad aumenta hasta llegar a un máximo sobre pH 9, para
luego volver a disrninuir al at^mentar la basicidad del ^»edio. En el caso del 3,3'-
iminodipropionitrilo el máximo se sitúa en torno a un valor de pH igual a 6.
3.- Teniendo en cuenta, por una parte, la previsible reactividad de ]as distintas
especies que piieden li7tervei^lr y, por otra, la naturaleza de los procesos involucrados, se
postula que en la etapa limitante de la cloración se produce la transferencia del átomo de
cloro desde la molécula de ácido hipocloroso al nitrógeno de la ar1^i»a libre cot^ la posible
participación de una molécula de agua e ►1 el estado de transició^^.
4.- A partir de los resultados obtenidos, y considerando los parámetros fisicoquí^nicos
habituales de las agt^as nati^rales y las aminas secundarias alifáticas presentes en las misinas,
se puede concluir q^ie e» los procesos de potabilización mediante la técnica de cloración las
correspondientes N-cloraminas se formarán muy rápidamente. De fórma general se puede
afirmar que la reacción será completa antes de un minuto a partir del momento de la mezcla.
5.- Del est^idio de la influencia de la temperatiira sobre la velocidad de cloración
podría inferirse que el proceso, salvo para el 3,3'-iminodipropiet^itrilo, estaría controlado por
la difusión de los reactivos; sin embargo, tal idea ha de ponerse en tela de juicio si se
considera el orden de inagnitud cle las constantes bimole ĉulares con respecto a la cloración
por otros agentes ciorantes co^^o la molécula de cloro, jtinto co^1 la evide^^cia experimel^tal
de que existe una correlación entre las constantes bimoleculares aquí obtenidas y los
parámetros estéricos de Charton.
6.- Se ha estudiado la reacción, en medio acuoso, de descomposición de las siguientes
N-cloraminas: N-Cl-dimetilamina, N-C1-dietilamirla, N-Cl-dipropilamina, N-CI-
diisopropilamina, N-Cl-metiletilamina, N-Cl-metilpropilamina, N-C1-metilisopropilamina, en
distintas condiciones de acidez, que abarcan desde un medio fuerternente alcalii^o hasta un
medio cuyo valor de pH se sitúa en to^-no a 5.
7.- El análisis de los productos de la reacción de descomposición revela que las N-
cloraminas aquí estudiadas daTl lugar a aminas primarias y aldehídos y/o cetonas. En el caso
de N-cloraminas no si^nétricas se produce el aldel^ido de cadena más larga.
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8.- Se ha determinado que las reacciones de descomposición de N-^cloraminas
alifáticas secundarias en medio alcalino, son procesos de orden dos; orden uno rc:specto a la
N-haloamina y orden uno respecto a la concentración de iones hidróxido. El mismo
comportamiento se ha observado cuando se utilizan otras bases distintas del ión hidróxido,
mostrando la existencia de un proceso de catálisis ge^^eral básica en el intervalo de pH
comprendido entre 5 y 12.
9.- La descomposición de las N-bromaminas correspondientes ha mostrado ser similar
a la de las N-clora^»inas, con la particularidad de que la sustitución de bromo por cloro
supoñe que la velocidad de descomposición aumente en torno a un factor de 20.
10.- El orden de reacción respecto a cada reactivo j«nto con el efecto del grupo
saliente antes menciorlado y el valor del efecto isotópico, obtenido en la descomposición de
la N-Cl-dimetilamina deuterada, sugieren que la etapa le^^ta de la reacción es un l^roceso de
eliminación a través de un mecanismo E2, ello para todas las bases aquí estudiadas. Esto
implica la formación de una imina que rápidamente se hidroliza, siendo los productos de esta
hidrólisis los productos observados de la reacción.
11.- Se ha l^tilizado el modelo de More O'Ferrall-Jencks para la caracteri:^ación del
estado de transición de la etapa lenta de la reacción de descomposición de las N-ha.loaminas.
Para ello se han determi^^ado los valores de la (3H de 13rónste.d y la ^,ti del grupo saliente; los
valores obtenidos i^Idican que se trata de un proceso asincrót^ico; estando la r«ptura del
en.lace entre el nitrógeno y el halógeno adelantada con respecto a la ruptura cíel enlace
carbono-hidrógeno. De todo ello se infiere que en el estado de transición el complejo
activado presentará ciertas similitudes con el virtLial ion nitrenio y, al mismo tlempo, se
parecerá más a los reactivos que a los productos.
13.- El efecto inductivo y estérico de los s«stituyentes sobre él átomo de nitrógeilo
son acordes con las características del estado de transición a^^tes ^^Iencionado. Lc ► s efectos
estéricos observados junto con lo hallado en el análisis de productos permiten e;cplicar el
hecho de que la orientación preferente de la eliminación sea segtín Saytzeff.
14.- Los valores de los parámetros de activación se justifica^l aceptablemente a la luz
de los otros restiltados y, permiten justificar la utilización del modelo de More-0^ "Ferrall-
Jencks tanto para la localización del estado de transición como para la predicción dE;l sentido
en el que variará la velocidad de descomposición al ca^nbiar los susbtituyentes y/o l^is bases.
15.- Excepto en medio fuerte^nente básico las N-cloraminas son muy estables, lo que
implica que una vez generadas persitirán largo tie^npo en los medios acuosos naturales,
tardando mucl^o e» degradarse; siendo la velocidad de degradación función de la n;^turaleza
y concentración de bases presentes en los citados medios. 1'or su parte, la persistec^c:ia de las
N-bromaminas será mucho menor.
16.- Finalmente cabe indicar que con este trabajo se presentan de forma conjunta los
mecanis^nos por los que transcurren las reacciones que se inician con el proceso de c:loración
de disoluciones acuosas en las que se hallen presentes aminas alifaticas secundarias;.
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Apéndice A1: Det.erminación del p]Ka del ácido l^ipocloroso.
Esta deterr^iir^aciór^ se efectuó espectrofotor»étricamerlte sobre l^ base de la
difercncia de absorbarlcia cntre el ácido llipocloroso y el anió^^ hipoclorito a la longitud
de onda correspondiente a 292 nm, manteniendo la fuerza iónica constante a 0,3 M
mediai^te la adició^l de NaC104. El hipocloríto utilizado fue prepai-ado justamente antes de
las determinaciones. La actividad de Ios iones H+ fire medida mediante un electrodo de
vidrio calibrándolo previamente a las medidas experimer^tales. De esta forma se obtuvieron
las constantes de equilibrio denominadas mixtas o de Brdnsted. Comprobado el
cumplimiento de la ley de Lambert-Beer para el anión hipoclorito, la ecuación que permite
la obter^ción del pK;, es la siguiente:
log (A - Acto^^ _ pK _ p^ .a ^.^^
Axc^o - A
De manera que a partir de los valores experimentales de absorbancia, pH y
determinando las absorbancias de las formas ácida y básica, la representación del término
logarítmico frente al pH proporciona una línea recta de pendiente -1 cuya ordenada en el
origen es el valor del pK;,. De acuerdo con las recomendaciones de Albert y Sergeant
(refereircict: Albert, A. , Seljca^tt, E. D. , IO/ll^cltlOll CUIlS'I[l!lI.S Uf Acids ^nd Bccses, CI"![Ipl^lcill ^ Hcrll Ltcl. ,
2° Ed., 1971 ) , las medidas de absorbancia se realizaro^^ en un ir^tervalo de 2 unidades de
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Los resultados obtenidos para las determinaciones del pK del ácido hipoc;loroso a ^





Temperatu ra / ( ° C) pKHC^o ^
15 ^ 7,33 ± 0,02 «
i
20 7,29 ± 0,01 «
25 7,26 ± 0,02 ^
^
30 7,21 ± 0,01 ^











































Apéndice A2: Det.erminación del pi^^ de las aminas alifáticas secundarias.
Las determinaciones se efectuaron mediante valoraciór^ potenciométrica ácido
fuerte-base débil de la amina libre en disolución acuosa frente a ácido perclórico. El ajuste
de los resultados experimentales a la ecuación anterior se efectuó mediante un programa
de cálculo dei^omi^^ado MINIQUAD desarrollado ii^icialmeiite por Sabbatini ,Vacca y
Gans (^-eferelicra: S^lbl^^rrr,li, A. , Vncccr, A. , G^r,rs, P. , Talctilra, 21, 53, ^9^4 ) y adaptado en nuestro
departamento. U^^ ejemplo de las representaciones experimentales obtenidas en las
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Figura 1. Vclloraciólr cle It! Dierllan1111C1 cl 2S°C.
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Los resultados obtenidos para las diferentes anlinas a diferentes tempe.raturas se
muestran a continuación:







Det^rj^^inuci^n. pKQ dc l^r. DETA,1= 0, 30 1^1
Te^nperatura / (°C) pK1
20 11, 21 ± 0, 02
25 ^ 11,02 ± 0,02
30 10,91 ± 0,03
35 10,83 ± 0,03
Detcrn^l^7acir^n. pKa de la. MEETA , I= 0, 30 M
Temperatura / (°C) pKa
20 11,01 ± 0,02
25 10,92 ± 0,02
30 10, 82 ± 0, U3




• Determin.ación^K^ ^Ie l.u DIPR^,1=0,30 M
^
• Ternperatt^ra / (°C) pKa
•
+ ^ 20 11,00 ± 0,03
•
• 2S 10,94 ± O,OS
• 30 10, 86 ± 0, Ob
s






^ Dc^er-j^^in.aci^rl. pK^, dc l.u DIIS^P,1= 0, 3^`M
•
•
^ Temperatura / (°C) pK;,
•
• 20 11,54 ± O,OS
^ 25 11,48 ± 0,03
•
i 30 11,25 ± 0,03
•





^ DCt^I'/1^Ir1C1C/Ójl. ^K,, del. IMIN0,1= 0, 30 M
•
•
^ Temperatura / (°C) pK.,
•
^ 20 - 5,93 ± 0,01
• 2S S, 30 ± 0, 06
•
• 30 S,2S ± 0,01























^ Apéndice ^B l:^ependencia de la velocidad experimer^tal con el p^I para las





• TCr .hlc^ ,1.1 . - VCl.!'1CICIÓII. Cl^ ^obs con. el. pH pcr^-u la Dimetilumina. : jDEMETAJ =





^ Valor de pH k/ M-1 s^'
•
^ 6, 5 - 1868 ± 52
^ 7 0 5646 ± 53
•
,
• 7,5 10.505 ± 71
^ 8 0 15.234 ± 115
•
,
• 8,5 18.845 -i- 144
^ 9 0 20 668 ± 305
•
, .
• 9,5 20.799 ± 413
+ ^ 10 0 614 ± 24218
•
, .
• 10, 5 ^ 16. 294 ± 231
^^ 11 0^ 9.847 + 98-























Ta.hl.a 1. 2. - Va.riación de k^s COit el pH pCtra la Metil.etil.aYnr'^in. :[MEiçTAJ =
[Na CIOJ = 2, 3010^3 M, 1= 0, 30 M, T= 25 ° C.
Valor de pH k/ M-' s^'
^.:^ 6,5 1.352 + 44
7,0 4.202 ± 98
7,5 7.044 + 28
8,0 10.645 ± 115
8,5 12.875 + 168
9,0 14.067 + 352
9,5 14.162 + 87
10,0 12.897 + 132
10,5 11.268 ± 76
11,0 8.1^6 + 93
11,5 4.329 + 66
Tah1n. 1.3.- Vuriaci^n de ka^s corr. el pH Para l.a Dietil.amina.: ^DETAJ =
j1^^uClOJ = 2, 30 1. ^3 M, I= 0, 30 M, T= 25 °C.
ValordepH k/M-'s-'
6, 5 ^:;^ 832 ± 17
7,0 2.127 ± 12
7,5 3.953 ± 29
8,0 5.932 ± 4^
8,5 6.647 ± 84
9,0 6.915 ± 230
9,5 7.055 ± 354
10, U 6. 645 -±- 212
10,5 6.000 ± 154
11,0 4.230 ± 65
11, 5 ^ 2. 000 -}- 16
Tabl.a 1. 4. - Vuriucr.'ón de koys con el pH paru l.a. Dr.propil.am.ina: ,^DI^'ROJ =
^Nu CI.OJ = 2, 30 1 D'3 M, 1= 0, 30 M, T= 25 ° C.
Valor de pH k/ M^' s-'
6,5 877 ± 18 ^;;,^
7,0 2.220 ± 45
7,5 4.248 ± 81
8,0 5.614 ± 93
8,5 6.614 ± 86
9,0 6.753 ± 64
9,5 7.021 ± 96
10,0 6.845 ± 58
10,5 6.051 ± 39
11,0 4.128 ± 26




^ Tahl.a 1. S. - Vuriución. ^le k^s con. el. pFl puru l.u DiisnProPil.umina.: ^DIISOPROJ












^ Valor de pH k/ M-` s-`
^ 6 5 145 ± 2
•
,
• 7,0 359 ± 3
• 7 5 685 ± 14
•
,
• 8,0 964 ± 2





^ 9,5 1.133 ± 71
^^ 10, 0 1. 057 ± 17
•
• 10,5 928 ± 5
^ 11,0 556 ± 3
•
























Tuhl.a 1. 6. - Vuriuciñn ^le kovs con. el. pH pur"u lu D11SOhut.llllunlln.a: [DIISOB UTJ
_[Na C10J = 2, 3010^3 M, 1= 0, 30 M, T= 25 ° C.
Valor de pH k/ M-' s-'
6,5 1.350 + 38
7,0 3.212 ± 46
7,5 8.547 + 52
8,0 10.402 + 137
8,5 12.430 ±331
9,0 12.7 30 + 246
9,5 12.596 + 324
10,0 11.132 + 261
10,5 8.156 + 162
11,0 3.268 + 65
11,5 1.2^3 + 21
Tublu 1. 7. - Uuriu.ción dc ka,s con el. PH puj•a. el. 3, 3'-Imin.odipropionit.rilo:
ĵIMINOJ= ^NuCIOJ = 2,30 10^3 M, 1= 0,30 M, T= 25°C.
Valor de pH k/ M^' s-`
5.,0 101.710 +1.212
5,5 157.143 ± 1433
6,0 223.150 + 1.721
6,5 239.610 ± 1.137
7,15 185.745 + 1.697
7, 5 132. 674 + ^64
^,0 43.290 ± 531
8,5 12.769 ± 763
9,0 6.525 ± 597
9,5 2.582 ± 116
10,0 924 ± 12
I 1,0 110 ± 3
12,0 7.8 ± 0,3
Apéndice B 2:Dependencia de la velocidad experimental con el p^FI para las
reacciones de cloracióil de las ami^^a secundarias: i^^ftue^lcia de la t.emperat^.^ra.
Tabl^^ 2.1. - Vuriacióji de kovs cora el. pH para. 1.^^ Dirnetil.u»1in.a. :[DEMI;TAJ =
[NaC10J = 2,30 10^3 M, 1= 0,30 M, T= 20°C.
Valor de pH k/ M^` s^`
6,5 ^::; 955 ± 36
7,0 3.583 ± 28
7,5 6.630 ± 44
8,0 8.991 ± 63
8,5 11.697 ± 87
9,0 12.155 ± 113
9,5 12.457 ± 162
10,0 11.839 ± 203
10,5 10.264 ± 155
11,0 5.510±39




r Tabl.a 2. 2. - Variación Cle koGs con el pH paru la Dln^etllan7ljzCl. :[DEMETAJ =












• Valor de pH k/ M-' s^'
• -
^ 6, 5 2. 640 ± 51
^ 7,0 8.248 ± 63
•
^ 7,5 16.271 ± 94
^ 8,0 22.674 ± 105
•
^ 8,5^ 24.974 ± 116
• 9,0 2G.178 ± 132
•
^ 9,5 26..391 ± 125
^^ 10,0 24.157 ± 159
•
^ 10, 5 20. 466 ± 167
^ 11,0 10.522 ± 75
•























Tcr.hl.a 2. 3. - Variación cle k^s con el pH purc^ La Di»^etil.ajraij7u. :[DE11^^ETAJ =
jNa Cl. OJ = 2, 30 10^3 M, 1= 0, 30 M, T= 35 ° C.
Valor de p^3 k/ M-' s^'
6, 5 5 .230 ± 75
7,0 11. S67 ± 88
7,5 22.795 ± 124
8,0 31.661 ± 119
8,5 36.988 ± 131
9,0 38.564 ± 156
9,5 35.563 ± 162
10,0 30.162 ± 167
10,5 22.886 ± 153





^ TahLu 2. 4. - Va.ria.ción. ^le kors con. e% pH pnr•u. la. Mc^til.etila.min.u.. :[MEETAJ =






















Valor de pH k/ M-` s-'
:^ 6, 5 684 ± 21
<
7,0 2.572 -±- 35
7 5^ 5.384 + 52-
8,0 8.769 -±- 91
8,5 9.462 ± 106
9,0 9.846 ± 85
9,5 9.588 ± 62
10,0 8.653 ± 76
10, 5 8. 2021 ± 68
11,0 4410 ± 52
11, 5 1. 542 ± 16
-289-
Tahl.a 2. S. - Vuriación ^le ko^s con. el. pH para. l.u Metil.ct^luj^7r.jl.^r. :[MEETAJ =
[NaCIOJ = 2,30 10^3 M, 1= 0,30 M, T= 35°C.
Valor de pH k/ M-' s-1
6,5 ^}::^ 4.480 + 134
7,0 9.289 ± 146
7,5 17.133 ±168
8,0 17.896 + 159
8,5 20.369 ±213
9,0 21.364 + 235
10,0 18.645 ± 166
10,5 16.867 + 152
11,0 11.624 + 137




^ TaJ^lu 2. 6. - Vu.riucr'ó^7. de ^-oGs con. el. pH para l.u Diezil.a.min.a. :[DETAJ =[NuCI.OJ
i = 2 1= D30 10^3 M 30 M T= 20 ° C. ^
•











^ Valor de pH k/ M^' s^'
•
r 6,_S 357 ± 16 ^^::.
^ 7,0 1.288 ± 18
•
^ 7,^ 2.548 ±, 21
^ 8,0 3.476 ± 34
^
^ 8,5 4.210±61
^ 9 0 4.546 ± 39
^
,
^ 9,5 4.526 -±- 41
^ ^ 10,0 4.315 ± 52
^
• 10,5 3.83^ ± 32
^ 11 0 2.510±46
•
,

























Tnbin Z. 7. - Vn.riación de kobs co^l el pH pur-u l.^r Dietil.a.^ninU. :[DETAJ =[NaCI.OJ
=2,301^3 M,1=0,30M, T=30°C.
Valor de pH k/ M^' s-'
6,5 1.055 ± 29
7,0 3.016 ± 15
7,5 5.553 ± 19
8,0 8.483 ± 28
8,5 10.282 ± 56
9,0 10.759 ± 49
9,5 9.845 ± 34
10,0 8.320 ± 39
11,0 6.514 ± 61





^ Ta.b3n 2. 8. - Vu.^'iación de k^Gs c^On. cl. pH puj'u. l.u Dce^llGnlilla. :[DETAJ = jNaCI.OJ











^ Valor de pH k/ M-` s-'
6,5 2.011 ± 63
7,0 4.766 + 29
-
7,5 8.867 ± 37
8,0 12.572 + 61
-
8,5 13.500 ± 87
9,0 13.857 + 69
-
9,5 14.215+_84
i0,0 13.548 ± 43
10,5 10.546 + 97
11,0 8.450 + 76
-























Tabla. 2. 9. - Variación r^e kobs cnn cl pH para l.a Dipropil.amin.a.. :[DIF'ROJ =
^Na CIOJ = 2, 30 I Q3 M, 1= 0, 30 M, T= 20 ° C.
Valor de pH k/ M-' s-'
^>;.^ 6, 5 384±2
7,0 1.263 ± 11
7,5 2.740 ± 19
8,0 3.889 + 22
8,5 4.310 ± 15
9,0 4.500 ± 10
9,5 4.568 ± 23
10,0 4.510 ± 12
10,:5 3.754 + 16
11,0 3.000 ± 20
11,5 1.532 ± 7
^ Tubla. 2.10. - Vuriación ^le kn^s con el. ^H paru l.^r Dipropila.^nina. :^DIPROJ =













• Valor de pH k/ M-' s-'
•
• 6,5 ^^:^ 1.263 ± 18
^ 7,0 3.296 ± 35
•
• 7,5 6.10^ -±- 28
^ S,0 7.938 ± 31
•
• 8,5 8.8-^3 ± 24
^ 9,0 9.740 ± 36
•
^, 9,5 9.745 ± 38
^ ^ 10,0 9.234 ± 43
•
^ 10,5 8.^30 ± 37
• 11,0 5.012 ± 14
•

























Tahl.a 2.11. - Vuriación de kobs con el. pH prlru l.u Dipropil.a»^ina. :[DI^pROJ =
[Na CIOJ = 2, 30 1^3 M, 1= 0, 30 M, T= 35 ° C.
Valor de pH k/ M-' s^'
6,S 1.984 + 45 ^^:^
7,0 3.993 + 26
7,5 9.701 + 68
8,0 13.097 + 106
8,5 13.296 + 94
9,0 14.314 -^ 166
9,5 14 . 5 67 -+- 93
10,0 13.254 + 67
10,5 10.325 + 113
11,0 5.123 ± 54




^ T^rhln 2. .12. - V^rr-iación ^Ie ko^s con. el pH pnr•u l.n. D^isopr-opil.a.min.u: [DIISOPROJ












^ Valor de pH k/ M^' s-'
^ 6,5 56 ± 2
•
^ 7,0 181 ± 5
^ 7, 5 423 ± 4
•




• 9,0 752 ± 2
^ 59 772 ± 4
•
,
• . 10,0 761 ± 5




























Tabl.^^ 2.13. - Vuriución ^le kohs con el pH pu^^U l.u. Dir'sopropilam.in.u: [DII;iOPROJ
_[NuCI.OJ = 2, 30 10^3 M, I= 0, 30 M, T= 30 ° C.
Valor de pH k I M-' s-'
,^,; 6,5 198± 5
7,0 576 ± 5
7, ĵ 1.115 ± 6
g,0 1.550 ± 5
8,5 1.930 ± 7
9,0 1.986 ± 8
9,5 2.056 ± 9
10,0 1.918 ± 4
10,5 1.802 ± 3
11,0 1.156 ± 5





^ Tabla 2.14. - Va^•r'a.ciój^. de k^,ls coj^. cl. pH pu.rcr. l.a Diisnp^'opll.all^ljl.u: (DIISOPROJ












^ Valor de pH k/ Ni^l s-'
• 6, 5 373 ± 3
^ `^: ^
^ 7,0 933 ± 5
^ 7,5 1.828 ± 7
•
^ 8,0 2.575 ± 6
^ 8,5 2.813 ± 14
•
♦ 9, 0 3 . 020 ± 16
^ 9,5 3.110±9
•
• . zo,o 3.o6z ± z 1




Tahl.a. 2.15. - Ua.riaciór^. de kobs con el. pH para l.a Diisobut.il.il.a»7ina: [DII,SOBUTJ
_[NaC10J = 2,30 10^3 M, I= 0,30 M, T= 30°C.
Valor de pH k I iV1-' s-'
6,5 1.359± 14
7,15 5.333 -I- 31
8. ,0 13 .288 ± 116
8,5 14.378 + 139
9,0 15.326 ± 216
9,5 13.385 ± 316
10,0 11.530 ± 234
10,5 7.526 ± 162

















^ Valor de pH k/ Ivi-1 s^'
•
^ 6,5 3.012±21
^ 7,15 9. 31 S-^- 3 8
•
^ 7,5 1 1.591 ± 432
^ 8.,5 17.543 ± 156
•
^ 9,0 15.512 ± 223
^ 9,5 16.326 ± 352
•
^ 10,0 13.164 ± 251
^ ^ 10,5 8.620 ± 143
•


























T^rhl.a 2.17. - Vu.riación ^le kobs con el. pH Pu.ra. el. 3, 3'-Im.inodipropinnitril.o:
^IMINOJ =^Ncr. CIOJ = 2, 30 10^3 M, 1= 0, 30 M, T= 20 ° C.
Valor de pH k/ M-' s-'
5,0 98.756 + 2.315
5,5 138.210 + 1364
6,0 201.597 ± 1.822
6,5 216.397 + 1.421
7,15 176.987 ± 1264
7,5 121.513 ± 1026
8,0 32.681 ± 1.642
8,5 11.564 ± 867
9,0 5.698 ± 746
9,5 2.159 ± 698
10,0 836 ± 37
11,0 94 ± 2
12,0 7,1 ± 0,5
Tahln 2.18. - Vcr.^•iución de k^bs con el pH parn el. 3,3 '-Iminodipropionitrilo:
jIMINOJ = jNu CIOJ = 2, 30 10^3 M, I= 0, 30 M, T= 30 ° C.
Valor de pH k/ 1V1-' s-'
:;;{ 5,0 105.432 ± 3.516
5,5 157.759 ± 2.469
6,0 2_56.578 ± 2.167
6, 5 267. S 15 ± 2. 679
. 7,15 224.235 ± 2.467
7,5 125.460 ± 2.016
8,0 47.698 + 1.215
8,^ 13.240 ± 764
9,0 6.841 ± 319
9,^ 2.785 ± 162
^ 10,0 886 ± 29
11,0 117 ± 6
12,0 7,3 ± 0,3
Tahl.a 2.19.- Vcr.riacióri ^le kobs con el. pH pu.ru el. 3,3 "-Imir^.vdi^ropionitril.o,
[IMINOJ =[Na Cl. OJ = 2, 301 ^3 M, 1= D, 30 M, T= 35 ° C.
Valor de pH k/ M^' s-'
5, 0 ::;^ 168 . 000 ± 2.100
5,5 243.000 + 2.326
6,0 302.500 ± 2.0^7
6,5 2_97.000 + 1.549
7,1 S 148.000 ± 967
7,5 120.000 + 1.316
8,5 11.581 ± 619
9,0 6.810 ± 622
10,0 890 ± 16




^ Apéndice i^  3:Dependencia de la velocidad experimental con la concent.ración




^ Tahlu 3.1 Influenciu de lu cojrcerr.trución ijl.iciul de hipoclorlt.0 SÓd1C0 SOhI•e l.a


















DEMETA, [Af^^.i nu J= 0, 015 M. ^
[NaClO] /[NaOH) 2 M ^ 1, 30 N1 0,10 M 0, OS M
2. 30 10"3 Iv1 4, 38 10-^ 2,18 10-3 1, 75 10^ 1, 57 10^
2,0010-31^^ 4,2610^; 2,1710-3 1,8310^ 1,55 10^`` ^'^
1,70 10-3 M 4,31 10-3 2,25 10^3 1,84 10^ 1,61 10^
1,50 10-^ M 4,34 10-3 2,24 10^3 1,77 10^` 1,62 10^
<
1, 30 10^3 M 4, 35 10^3 2, 22 10^3 1, 89 10^ 1, 59 10^




^ Tahl.u 3 . Ĝ Itl f^IIC'11C1C! CIC' %Cl C0.•`1C'C'11ti'C1ClÓl1 1.rllCllll CIC j11 j70C'l0l'it0 SÓd1C0 SOh1'C' lCl
• jJSGIII.IOC011St.Qj1tG de vel.nc'idud de prinrc^r ordc'»., puru. lu desen»^lposici.ó». de l.u N-CI-





• [NaClO) /[NaOH] 2 M 1, 00 i^^i 0, 50 M 0, 05 M
^ 2.30 10-^ M 0.0311 0.0122 4,37 310^ 8,98 ^10
^ 2,00 10-3 M 0.0285 0.0119 4,52 10^3 8,76 10^
•
^ 1, 70 10-3 NI ^ 0. 0305 0. 0115 4, 49 10-3 8, 95 10-^
^
•
1,50 10-3 M 0.0277 0.0124 4,38 10-3 9,06 10^
^ 1,30 10^3 N1 0.0291 0.0120 4,48 10^3 8,75 10^
^ ko,,s media: 0 0294 01200 4 45 10-3 8 90 10^
•












Tuhl.u 3.3 Influencía de l.u con.cen^ración iniciul de hipocl.orr'to sódico s^ohr•e I.a ^
pseudoconstante de velocidud de prirncr orden, puru lu descnrllposición. de l.a. N-CI.- ^
•




[NaClO] /[NaOH] 2 M 1,00 M 0,50 M 0,05 M •
•
2.30 10-3 M 0.0256 9,17 10-3 5,47 10-3 7,37 1.0^ ^
2,00 10-3 M 0.0256 9,91 10-3 5,15 10-3 7,26 10^ ^
•
1,70 10^3 M 0.0239 0,0107 5,08 10^3 7,22 10^ r
1,50 10-3 M 0.0275 9,57 10-3 5,34 10^3 7,36 10-0 ^
•
1,30 10-3 M 0.0255 0,0111 5,46 10-3 7,24 10^ ^







Tnhla 3.4 Ir^uc^jlci^r de !u cojlc^Il.Iraci^il. in.iciul dc I11J)ocloj'It0 sódlc0 s^of^re l.a. ^
Ps^l/CIOCOi1StCliltL' CÍC velocidurl de ^!"lI11C'.)" Oi"C1C11, ^Q!'G. %Q desconlposici6n. de l.u N-CI- ^




DEMFTA/NaOH 2 M 1,00 M 0,50 M 0,05 I`^1 ^
^
2,30 10-'- M 4,55 10^3 2,23 10-3 1,88 10-^ 1,62 ll)^ ^
1,78 10-' M 4,38 10-3 2,34 10-3 1,99 10^^ 1,67 10^ +
•
1,27 10-'- M 4,42 10-3 2,17 10^3 1,94 10^ 1,59 10-`' ^
7,46 10-3 M^ 4,36 10-3 2,42 10-3 1,97 10^ 1,55 10^ ^
•
2,30 10^3 M 4,39 10-3 2,36 10-3 1,83 10^ 1,64 10^` ^
























pseiccl.oconstaj7.te cle vcl.ocid.acl de prin^er orcl.e^t, para la ^lescon^posict.'ón ^le la N-CI-
M^ETA, [AirrinaJ = 0, 01 S M.
•
•









































• Tabl.u 3.6 Ir^fl.r^enciu de l.u concentr•crción. in.icial cle hipoclor•i^o sóclico sobre l.a
• pseircl.oconstur^.te cle velociclt.rcl ^Ie prinrer orClejZ, par-U. lu. clcscornposici<^n. cle l.u N-CI-






• DIISOPRO / NaOH 2 M 1,00 M 0,50 Ivi 0,05 M
• 2 30 10^' 1v1 02610 01120 38 10-^5 7 21 10^
•
, . , , ,
• 1,78 10^2 lvi 0.0263 0,0103 5,25 10-3 7,32 10^
• 1 27 10^2 M 0251Ó 91 10-39 14 10-35 7 45 10^
•
, . , , ,
• 7,46 10-3 M 0.0252 9,84 10-3 5,03 10-3 7,26 10^
•
• 2,30 10-3 M 0.02^7 0,0111 5,41 10-3 7,33 10^















Tubl.n 3. 7. -Influc^7cia de la con.centrociójt irricin.l. ^le hipocl.o^-ito sobre la rcuccr.'ón
^le ^lescomposición de N-CI-DEMETA, [AMINAJ = D, 01 S M, pN = 12, 0 y 1.1, 0 con.
tarnpón [Na^HPO,,/NuOHJ = 0, 066 M, pH =10, 0 corr. t. n.»^pón. [N^r,C03/NaHP03J = 0, 066
M, pH=8,0 ,pH=6,0 ,pH=5,5 coj7 tampón [Kt.1,P04/Na^HPO^J=0,044 M
[NaC10]/M 5,9810-3 4,7810-3 3,5910-3 2,3910-3 1,2010-3
pH=12,0 4,43 10^5 4,31 10-5 4,56 10-5 4,35 10-5 4,38 10^5
[NaC10]/M 3,32 10-3 2,85 10-3 1,90 10-; 1,43 10^3 9,50 10^`
pH=11,0 2,17 10-5 2,13 10-5 2,18 10-' 2,21 10-5 2,09 10-5
[NaClO]/M 3,33 10^3 2,78 10^3 , 2,22 10^3 1,67 10^3 1,11 10^^
pH=8,0 2,01 10-5 2,11 10-5 1,98 10-5 1,94 10-5 2,14 11^-5
[NaC10]/M 3,33 10-3 2,78 10^3 2,22 10-3 1,67^ 10-3 1,11 10-3
pH=6,0 2, l 1 10^5 2,16 10-' 2,05 10-5 2,08 10^5 2,13 10-5
r
[NaC10]/M 3,33 10-3 2,78 10-3 2,22 10^3 1,67 10-3 1,11 1C► -3





^ Tahl.cr 3. 8. -Irrfl.uen.ciu dc l.u concentr^r.ción in.r.'cia.l de hipncl.orito sohre l.a reacció^t.
^ de descomposición ^le N-CI-MEETA, ^AMINC9J= 0, 01 S M, pH = 12, 0 y I 1, 0 con. tumpórt.
^ ^Na,HP04/NUGHJ = 0, 066 M, pH=10, 0 con taj^7pón. ^Nr^^C03/NuHP03J= 0, 066 M,




















































[NaC10]/M ^,98 10^3 4,78 10-3 3,59 10^3 2,39 10^3 1,20 10-3
pH=12,0 4,86 10^ 4,73 10^ 4,69 10-^ 4,91 10^ 4,88 10^
[NaCI O]/M 3, 32 10-3 2, 85 10-3 1, 90 1 U-3 1, 43 10-3 9, 50 10^
pH =11, 0 1, 63 10^ 1, 51 10^ 1, ^ 2 10^ 1, 42 10-a 1, 60 10^`'
[N^aC10]/M 3,33 10-3 2,78 10^3 2,22 10-^ 1,67 10^3 1,11 10-3
pH=8,0 1,17 10^ 1,12 10^ 1,27 10^ 1,24 10^ ^ 1,26 10^
[NaC10]/1^^1 3,33 10^3 2,78 10-3 2,22 10-3 1,67 10-3 1,11 10-3
pH=6,0 1,24 10^ 1,18 10^ 1,21 10' 1,15 10^ 1,23 10^
[NaClO]/M 3,33 10-3 2,78 10-3 2,22 10-^ 1,67 10-3 l,ll 10-3
pH=5,5 1,12 10^ 1,22 10^ 1,25 10^ 1,13 10-^ 1,18 10^`
-309-
Tabl.a 3. 9. -Ij^uencr'a de l.a cotrcen.tr'aclÓ12 1.111.c1C11. de lt.lpocl.Orito sobre la. ^-eacción
de descomposición de N-CI.-DIISOPRO, [AMINAJ = 0, 01 S M, pH = 12, 0 y I1, 0 co^^a
tampón [Na,HP04/Na.OHJ = 0, 066 M, pH=10, 0 con tampón [Na,C03/NaHP03J = 0, 066
M, pH = 8, 0, pH = 6, 0 y pH =5, S co^^ tumpón [KH,POQ/Na,HPOQĴ= 0, 044 M
[NaC10]/M 5,98 10^3 4,78 10-3 3,59 10-3 2,39 10^3 1,20 :10-3
pH=12,0 2,04 10^ 2,21 10^ 2,15 10^ 2,03 10^ 1,98 :10^
[NaClO]/M 3,32 10^3 2,85 10-3 1,90 10^3 1,43 10-3 9,50 10^
pH=11,0 1,76 10^ 1,85 10^ 1,62 10^ 1,58 10^ 1,75 10^
[NaC10]/M 3,33 10^3 2,78 10-3 2,22 10-3 1,67 10-3 1,11 ]0-3
pH=8,0 . 1,41 10-^ 1,21 10^ 1,35 10^ 1,46 10-`^ 1,49 10-0
[NaClO]/M 3,33 IO-3 2,78 10-3 2,22 10-3 1,67 10-3 l, l 1 10-3
pH=6,0 1,33 10^ 1,28 10^ l, l l 10^ 1,24 10^ 1,20 10^
[NaClO]/M 3,33 10^^ 2,78 10-3 2,22 10^3 1,67 10^3 1,11 10^3





^ Tablu 3.10. - Influencr.'u cle lu cnncen.trución ijr.iciul ^le Cr.mina sobre l.a
^ Clescomposiciór^ de l.u N-CL-DEMETA, pH.•IO,O cOj1 tCr.nlpOja [NCl,CO^/Na.HC03J=0,066M,
^ pH= 7, D y pl^= 6, 0 con. tuirrp^n [H^KP04 / HNu,POQJ = 0, 044 M,
•
• ^
^ [DEIVIETA]/M 2, 30 10-2 1, 78 10"2 1, 265 10^'- 7, 46 10-3 2, 30 10-3
^ pH=10,0 2,16 10-s 2,26 10-s 2,43 10-5 2,31 10^s 2,17 10-s
•
•
• pH=7,0 2,2b 10-s 2,17 10-s 2,31 10^5 ^ 2,25 10^s 2,24 10^s
•






• Tuhla 3.11. -Irlfl.crcnciu Clc lu CO11C^I1^1'LlCi^rr irricilrl clc url^inu sohre lu
^ CI('.SCn1^IpOS1C1.1)I1. CI('. Jn. N-CI.-r^^EETii, pH: J0,0 cc»^. tur»p^^n /^iVu,COj1NCIHCO3J=O,066 M,
• pÍl = 7, 0 y pH= 6, 0 con. tunlp^^n. [H,KPD^, / HNu,POai = 0, 044 Nl, ^
•
• [DEMETA]/M 2,3010-'- 1,78 10-' 1,265 10-'- 7,4610-3 2,3010-3
•
• pH=10,0 1,39 10^ 1,3210-^ 1,3810^ 1,3210^ 1,3710^
•
^ pH=7,0 1,17 10-^ 1,19 10^ 1,21 10-^ 1,1^ 10^ 1,18 10^
•
• ^





• Tublu. 3.II.-Illfrl/C'.l?ClC/ clc lu cnn.centj"ucl(")11. lnlClCll de umi^7.u soh^•e l.u
• clesco»lposici^^n. cl.c lu. N-CI-DIISOPRO , pH:10, 0 co» tuillp^^1. [Na.,C03/NaHCO; J= 0, 066M,
• pH =.7, o y pH = 6, 0 con. turrlpñr^. [H,KP04 1 HNcr.,PO,,J = 0, 044 rvl,
• - ^
• ^ ^
• [DIISOPRO]/NI 2,3010-' 1,7810-z 1,265 10-' 7,4610^3 2,3010-3
•
• pH =10, 0 1, 85 10^ 1, 76 10^ 1, 8610^ 1, 92 10^ 1, 90 10^
•
•
• pH=7,0 1,5210-^ 1,5610^ 1,4710^ 1,4910^ 1,51 10^
•









A^éndice ^3 4:Dependencia de k^,,9 cot^ la concentración de NaOH a 25°C para
la descomposición de N-cloram^nas.
T^,bl.u 4.1. -Infl.ccen.ciu de lu concentrución ^le NuOH pura Lu ^lescomposici^rn de l.a
N-CI.-DENIETA, [A^»iji.uJ=0,015 M, [NaClOJ=2,30 10^3 M.










Pendiente = (1,93 +_ 0,03) 10-3
Orde^^ada en el origen =(-4 +8) 10-5





• Tahlu 4. 2. -Irífluen.cia de l.c^ con.centru.ción. de Nu.OH pa.ra. l.u ^lesco^^^Posici.ón de l.a












• [NaOH] / M k 10 / min-obs
• 1 :;.^ 123








• 0, ] 0 13,0







` Pendiente = (1,220 ± 0,006) 10^'-
• Ordenada en el oriben =(2 ± 11) 10^

























Tabl.ra 4. 3. -Inflcrenciu de lu concej7.trución ^le NuOH para lu ^lescon^Posici^ín de la •
N-CI.-M^^TA, [Amin.uJ = 0, Ol S M, [NaCIOJ = 2, 30 10^3 M. •
•
•
[Na01-1] / M kobs IO`' / min^' ^ •
•










Pendiente = (1, 37 ± 0,02) 10-2 ^ ^
Ordenada en el oriben =(-4 ± 7) 10^ •






Tnhla. 4. 4. -Infl.uencia. de l.a cofr.centr ClCl.Ón C^('. NL/^OH ^ICII'Cl IC! ClCSCO!')7170SIClÓ/1 C1L ICl •
N-CI.-DrISOPRU , [An^li1.ClJ=O,015 M, [NuCI.OJ=2,3C 10-3 M. ^
•
•






^ 0;51^ 52 •
•





Pendiente = (1,23 ± 0,01) 10-Z •
Ordenada en el origen =(-3 ± 6) 10^ •















^ Tab1Cl 4. S. - Ir^uerr.cia. Cle l.a. cnrl.ce»trClClÓj7 CIL' NuOH paru l.a descomposición Cle la




• [NaOH] / M k^bs 103 I^ i71111-I
^









^ Pendiente = (1,02 ± 0,03) 10-'-
i Ordenada en el ori ^en =(3 ± 2) 10^






• TLl^IlG 4. ^. -Illf%U('.i7ClC1 CÍG' lC! COr1CL'illl'CICl012 CIC' ^^^C10J^ ^7Cli 'u lu descol^rpnsiciórr. Cle l.Cl
+ ^ 3
^N- Cl.-^^IETPKO, /Ai^»>raJ = 0, 01 S M, ^Nu CI.OJ = 2, 30 10 M.
• [NaOH] / I^^ kobs 10 2 I 1111I1^^
` 2,0 34,60
• ,
^ 1, 7 27, 60
•






r Pendiente = (1,69 ± 0,03) 10-'
^ Ordenada en el origen =(2 ± 72} 10-5 ^










Tuhl^^ 4. 7. -Influen.cia de la concentrr^ción de NaOH pura la descomposici^^n de la
N-CI.-METISOPRO, [AminaJ=0,015 M, [NaCI.OJ=2,30 1.0^3 M.







Pendiente = (6,97 ± 0,03) 10-2
Ordenada ei1 el origen =(5 ± 3) 10^




^ . Apéndice B 5.-Dependencia de k^uy cotl la concent^.c•ación de Tl^EO"a 25°C para





^ Tnhla 5.1. -Var-ia.ción. de k^bs con. la con.cej^trució^z de anión tr^ico^•etó.rido pa 3a la
^ desco^nposcccon. de l.^l N-CI-DETA, pH=11,8. [Amirr.uJ=O,OlS M, [NaCI.OJ=2,3010- M,












• 0,12 0, 492
•
^ Pendiente = (4,164 +_ 0,223) 10"3





^ TQhI^! .5. 2. -VCIi'1GC1Ól'l. 1.1C kobs COil. lCl COj7CC1l^tJ'C1.ClÓn. d^ ClillÓjl^ tl'1Ĵ1U01'Ctl),ild0 JJa!'CI la
• descomposició^7 de 1.^^ N-CI-DETA, pI^=12,3, [A»lincrJ=0,015 M, [NaC10J=2,30 1^3 M,











^ ^^ 0,27 1,170
• 0,18 0, 816
•
^ Pendiente = (4,33 ± 0,21) 10"3
^ Ordenada en el origen =(5 ± 8) 10^5













Tubl.u. S. 3. -Vuri^rción ^le kobs con l.a concentrución. ^le unión. t^^iflccoretóxido para la •










0,41 . ^ 2,025 •
0,31 1,468 ^
•
0,21 :;;* 1,114 •
•
Pendiente = (4,442 ± 0,178) 10-3 !
Orí^enada en el origen =(2 + 1) 10^ ^









^ Tabla S. 4. - variació^t rle kobs cojl. l.a ['lFEO J ^lescon.tan.^lo l.a catúlr.'sis por OH- para































i 0,12 0, 54
•
•
^ Pendiente = (4,03 ±0,15) 10-3
^ Ordenada en el ori^en =(-7 +_ 55) 10-'






















Ta.bla S. S. - Variución de kobs con ['I'FEO J, descontando la caz^r.l.isis por O^K^, pnra ^
la descomposición de N-CI-DEMETA, pH = 11, 60, [Aj^^.in.aJ = D, 01 S M, [NuCI UJ = 2, 3 ♦♦




[TFEO-] / M kobs 105 / min-' ♦
•
0, 37 10, 91 ^,
0,31 8,43 ^
^•






F'endiente = (2,70 ±0,20) 10^ r
Ordenada en el ori^en =(7 ± 5) 10-6 •






Tabl.a S. 6. - VGri^tción. de k^s con [TFEO J ,descontarl.do La ca.tól.isis por OH`, para ♦
lu descomposición de N-CI-DIISOPRO, pH= I 1, 60, [A»^i»uJ = 0, 015 M, [N«CLOJ = 2, 3 ♦




^ ^[TFEO-] / M k 10 / m^n- ^
^h^ •











Pendiente = (1,9 ±0,1) 10^3 •
Ordenada en el origen =(-5 +_ 25) 10-h •












^ Apéndice B6.-lDependencia de kíó4 con la concent.ración de tampón




^ Tabla. 6.1.-Uu.riu.cr'ójt. de kobs cojr. la concc^ntrG.clón rle caj•bon.ato totu.l. ^a.ra. l.a
^ rencción. ^le ^lescor^r^osición. ^le la. N-CI-DETA u pH=10,63, [Amifra)=0,01 M,
^ [NnClOJ=2,3 10^3M ,1=0,50 M.
^










^ Pe^^diente = (8,21 -^- 0,30) 10-^
• Ordenada en el origen = (1,7 +_ 0,4) 10-s






^ Tnh1a 6. 2. -V^rriución ^lc^ kov, con. la. concc^trtrución. de cnrbonato tntal. puru l.a
^ rcucción cle clcscoj^rrposiciój^ cle lu N-CI-DETA n. pH=10,36, [Anri^raJ=0,01 M,
^ [NuCI.OJ = 2, 3 10^'M, 1= 0, 50 M.
♦
•
` [Carbonato-],^,.,, / M k°b^ l0a / min^`
^ . 0,18 1,474 ^
•
^ ^ 0,16 1, 357
^ 0,14 1,194
^
^ 0,10 0, 868
^ 0, 075 0, 762A
^ Pendiente = (7,06 + 0,34) 10^
r -Ordenada en el ori en =(2 0 ± 0 5} 10-5^ g , ,















Tabl.a 6. 3. -Variacr.'ón de ko^s con la concentración de carbonato t.ot.al ,^ara la !
reacciójt ^le de.rcofnposición. de la N-CI-DETA a pH=10,00, [Amin:aJ=O:,Ol M; !




[Carbonató ]to^^, / M kon^ 105 / min-' ^
•





Pendiente = (4, 84 + 040) 10^ !
Ordenada en el origen =(2,4 + 0,4) 10-5 !
_ `i







Tabla 6. 4. -Rc^sresiórr. l^neal. de la representación ^le k^.a,^,,,,,^^ frefrre a l.a fi^acción !






Fracción molar de CO 2^ k 10^ / M-' min-' ^3 caG^litica !
0,706 8,279 . ^-
0,563 7,056 ^
- •
0,360 ^ 4,836 •
•
!
Pendiente =(1, 00 ± 0, 07) 10-3 ^
Ordenada en el origen =(1, 3± 0, 4) 10^ . `'

















` Tahl.a 6. S. - Varia.ción de ln kobJ con l.a. jC03'-J pa.r•a l.a N-CI.-DEMETA ,^H=10, 6,











• 0,11 2,67 ^
•




^ Pendiente = (2,48 ± 0,14) 10-^
^ Ordenada en el ori^en =(-1 ± 2) 10-6




• T ahla 6. ^. - V^rr^iacir^rt. clc la. k^^, cort. la [CO;'-J pnr•u lu N-CI.-DIISOPRO, . pH=10, 6,






• [co^'--] / M k 1 o-r / n,ir,-`ohs
• 0,141 ^ 1,59
i 0,115 1, 35
•
• 0,088 1,10
• 0, 062 0, 82
0, 035 0, 61
•
r Pendiente = (9,4 ± 0,2) 10-^
^ Ordenada en el origen =(2,7 ± 0,2} 10-'











^péndice B7.-lJependencia de k^,,ticon la concentración de ^.ampón
Hexaf'l^iorpropanol/KO1~i[a 25°C para la descon^posición de I\i-cloran^inas. ^
Tablcr. 7.1-V^criución de k^s con l.a con.cen.tración ^le anión. hexufluorpropóxic/o para
la descor»posiciór^. cle l^^ N-CI-DETA. [Amin.a]=0,015 M, [N^^CLOJ=2,301^3 M, .1=0,50
M.

















Pendien te =(7, 3± 0,1) 10^
Ordenada en el or^gen =(2,0 ± 0,4) 10-5





• A^^éndice B g.-Dependencia de kobs con la concentración de tampón




^• Tuhlu 8.1. -Vuriación de k^.^ con lu con.cej^.trución. de tuj^^pón fosfnto tot.ul. pa.ru la
^ reacciór^. cle ^lescnr^rposición de l.u N-CI-DETA u pH = 6, 70, [Am.r.'n.uJ = 0, 01 M,
• [NuC10J=2,3 10^'M, 1=0,50 M.
•
•











Pe^^d^enle - (1,50 + 0,01) 10
O^denac.a en el or^gen -(^,3 + 0,2) 10




^ TCri)lCr. $. 2. -V(li'IUCr01^. Cle k^^s COr1. lu CO1IC('11(r'L1crC)11. C1C' Iur7lP01?. fOSfCrtO rot.ul pur"u lu
!^ , ,
•
reuccr.orr de tlc^scor^^posrcrojr. ^le lu N-CI-DETA u PH=7,00, [A^^^rnuJ-0,01 M,
^ [Nu CIOJ = 2, 3 10^'M, I= 0, SO ^vl.
•
•






^ 0,12 4, 32
•
^ 0,09 3,58
^ 0 OS 3 25
^ Pendiente = (] ,7 + 0,1) 10^
^ Ordenada en el origen =(2,2 + 0,2) 10^5








T^^hl.a 8. 3. -Va.ri^rción de ko^s con. l.a corlcentrución de tampón fosfuto total para la
reacció^l de ^lescomposición ^le l.« N-CI.-DETA a pH= 7, 60, ^Ami^iaJ = 0, 01 M,
,(Na Cl. OJ = 2, 3 10^3M, I= 0, SO M.







Pei^diente = (1,95 +_ 0,08) 10-`'
Ordenada et^ el orige» _ (2,0 ± 0,1) 10-5
Coeficiente de regresión = 0,9965
Tahl.u 8. 4. -Regj•esión IijT.eul. dc la l'C'^)I'CSCn.IClCl0l1. C1C ÍC^^^,^,n^Q fi"Gnl.^ n l^l fi'Q.CCCOn ^





Fracción molar de HPO^'- k^.,^.,,;^;^., 10^ / M^' min-' ^
^ •
0,710 , 1,987 ^
0,381 . 1,693 •
•
0,236 ^ 1,501 ^
•
^
Pendiente = (1,02 +_ 0,10) 10^ •
Ordenada en el origen =(1,28 ± 0,05) 10^ •
















^ Apéndice b9.-I)ependencia de ^^,,scOll la conceratración de tampón




^ ?^uhlu 9.1. -Vu.^•icrción de kobs con l.u concentraciój^ de iój7. ncetaro pn^•u l.u j-eucció^r
^ cle desconl^osición cle l.a N-CI-DETA u pH=5,0, [Al111j1n^=O,01 M, (NuClOJ=2,3 10^'^l,
^ I = 0, 50 M.
^
^
^ [CH3-C00^] / M kobs 105 / min-'
^ 0, 320 9, 31
•
^ 0.,267 9,03







^ Pendiente = (4,3 ± 0,2) 10^5
r Ordenada en el origen =(7,91 ± 0,04) 10-5





^ Tuhla. 9 . 2. -VCI1'1C1C/Oj7. CIC k^^s coj1. l.u. conce^lt^ 'uclóll. Cjc' lól7. C1C^tutO ^311!'CI. %CL 1'CUCCIÓII.













^ Pendiente = (4,3 ± 0,2) 10^5
^ Ordellada en el ori ben =(7, 85 _+ 0, OS) 10-5









Tabla 9. 3. -Vuriación de kobs con l.a concentración cl.e iÚjt acetato para l.u reacción
de descomposicián de la N-CI-DEM.ETA a pH=4,90, [ArninuJ=0,01 M, %NnCI.G ►J= 2,3
IO^3M, 1= O,SO M.
[CH3-COO-] / M . kohs 105 / 1111n^1





Pendiente =(1, 09 + 0, 09) 10^5
Ordenada en el ori^en =(1,17 ± 0,02) 10^5
Coeficiente de re^resión = 0,9905
TCr.bin 9.4.-Variación. de ko^s con l.a collcenrl 'C1CI.Ú11 C1C IÚ11 C1CC'tC1t0 ^7C11'CI lU Y('CICClÚ11.
de descompnsiciól^. Cle l.a N-CI-DIISOPRO a pH=4,70, [All^irra.J=0,01 M, [Na.CI.OJ=2,3
10^3M, 1= 0, SO M.






Pendiente = {4,59 ± 0,32) 10-5
Ordenada en el ori gen =(1, 85 ± 0, 07) 10^




^ Apéndice 1310.-Dependencia de k°,,ycon la concentración de NaO^I a 25°C para











^ Tabl.a 10.1.-Inflr^en.cia. d.e %C! C011.C^IlCI'Cl.C•i^n. ^le NaOH svbre l.Cr desCOj77posr.clÚrl. dc









^ [Na^H] / M ^°hs 10^ / min-'
^
^ 1,S S73
^ ^ 1,2 481
•
^ 0,9 3S1






^ Pei^cíiente = (3,60 ± 0,01) 10^2
' Orde^^ada e^^ el ori en =(2 ± 2) 10-3^ g





















Tahla. 10.2.-Infl.ue^^cia de l.a concen.traciój^. ^le NaOH sobre l.a. descn^^^posición. de •
•
























Pendiente = (2,65 -I- 0,03) 10^' . •
Ordei^ada en el ori^en =(1 ± 2) 10-3 •






























^ ^u.hl.Cr. 10. 3.-Ir^uen.ciu ^le lu con.cen.truciói7 Cle NuOH sobre la descui^lposición de























^ Pencliente = (3,12 ± 0,06} 10^'
• Ordenada en el origen ={4+ 12) 10-^




•, 7ul.^l.u 10.4.-Infl.cic^rt.ciu Cle 1cr. c.ni^cc^7t.raci^^i^^ cle NuOH sol.^rc^ lu clc^^coii^posici^^ir dc
• l.u N-Br-DIISOI'RO, (Ai»iilu J= D, 01 S^ti^, jlVaBrOJ = 2, 30 10^' 11^1.
-
•
^ CNaOH] / IyI ^ k 10'- ;' r1^in^^oh^
^ 0,30 9,78








^ Pendierlte = (3,31 +_ 0,08) 10-'
^ Ordenada en el origen =(-1 ± 4) 10-3










Tabl.a 10. S. -Ij^ucf^.cia ^le l.a corr.cen.tración de NaOH sobre l.a descomposi^ción. de























Pendiente = (2,35 ± 0,02,) IO-1
Ordenada en el origen =(1 ± 4) 10^





^ Tnhlu 10. 6. -InfJ'uencr'u ^le lu con.centrución cle NuOf^ sobl•e l.u ^leSC01^?pOSlClÓ11 de
















^ Pendie^^te = (2,77 + 0,06) 10^'
^ Ordenada en el ori jen =(-3 + 1) 10-^








^ Tahlr^. 10. 7. -In^uelr.ciu de lu. concell.tr•ución. de NuOI^ sohre lu descol^7posición. de
^ lu N-Br--NIETISOf'RO, jArrrilruJ = D, 015 M, [NuB1^OJ = 2, 30 1(^3 í^l.
• ^
•
• [NaOH] / hi ko^, 10'- / min-'
^
^ 0, 24 27,1









^ Pendiente = 1,235 ± 0,027
^ Ordenada en el origei^ _-0,02 ± 0,01











Apéndice 811.-l^ependencia de k^,,,^con la concent.ración de T^EO" a 25°(^ para •





Tubl.a 11.1. - Vuriación ^lc k^s corr [TFED J, descontaj^.do la ca.túlisis por O^", para •







[TFEO-] / M kat,s 10'- / min-' •
:^ •
0,37 4,44 •
^ 0,30 3,64 •
•
0,24 2,89 . •
0,18 2,23 ^
•
0,12 1, 52 ^ ^
•
•
Pendi.ente = (1,19 +0,03) 10-' •
Ordenada en el oriben =(4 ± 7) 10-`' •































^ Apéndice B12-l^ependencia de kobs con la concent^•ación de tampón
^






• Tublu 12.1. -Vuriución ^le la k,^s con lu [CO;-^J, puru lu N-,Br-DETA, pH=10, 7,
















• . Pendi^l^te = (6,24 + 0,03) 10-'
• Ordenada en el ori^en =(3 +_ 5) 10^































Apélidice ]813.-Dependencia de kon9 con la COIICCI1t.raClÓn de tampó^i ^








Tcrbin 13.1. -Vu.riuciórr. ^le ko^s coj^. lu corr.cej7trución. ^le arlión hiclrógenofosfat^o p^rra •
la rLQCCIÚil ClL' Cj['.SCO1^1j^OSICIÓn ÚC 1C! N-Br-DETA a pH=7,7, ^A1f1r.11.^rJ=O,015 M, •





[HPO,'-"] / M k 10^ / min-' •ot^s
•
0,12 26, S •
0,10 23,5 •
•
0,08 17,5 ^ •




Pendiente = (2,34 +_ 0,14) 10-2 ^
Ordenada en el oriQer^ _ (-7 ± 11) 10-' •































• Apéndice 13 14.-Influencia de la concent.ración de bases y tampones a 25°C





• Tnhl.u 14. I. -Vuj•lacr.'ón cle kobs con ^NuOH/ pu^•a lu N-CI.-DEMETADEUT,
• ^AI11/j1Q^=O,015 M, [NaCI.OJ = 2,30 1^3 M.
•
•












• Pendiente = (4,54 + 0,19) 10^
• Ordenada en el ori^en =(-2 ± 3) 10-5





• Tuhla. 14. 2. -Vu.riución cle k c'Ojl TFED^ uru lu N-CI.-DE^^IETADEUT,^ _ ^^^s Ĵ ^ I n
• ^A^1^inuJ = 0, 01 ^ M, %NuCIOJ = 2, 30 1^ M.
•
•
• [TFEO-] / I^-1 k°hs 10^ / min-'
•









• Pendiente = (2,79 +_ 0,19) 10^
• Ordenada en el origen =(1 ± 49) 10^s












Tahl.u 14. 3. -Var•r'aciórt de k^s cori [C032-J ^ para l.u N-CI-DEMETADEUT, •




^bs 10' / min-` ^ •
•
0,14 1,93 ^
0,12 1, 63 ^
•





^ _:^ ^ •
Pendiente = (1,7 + 0,1) 10^ •
Ordenada en el origen =(-4 +_ 1) 10-6 •

















^ Apéndice B 15.-gnfluencia de la concentración de NaOH sobre ta
^ descomposición de la N-^r-dimetilamina y I^1-^3r-din^et.ifamina deuterada.
^
r
^ Tabl.Cr. 15.1. --Variación de kobs con (NnOHJ pClr<.r. l.a reacciójl de clesco»tposición de
• ICl N-Br-DEMETA, (Ami^1a^= 0,015 M, (NaCIOJ= 2,30 10^3M ,T=30°C.
•
•









^ 0, 50 0, 63
•
• 0,30 0,40 ^
• ^
• Pendiente = (1, 82 ± 0,09) 10-'-
• Ordenada en el orig^n =(-3 ± 1) 10"3




• Tal.^Ta 1 S. 2. --Variación dc k^,s con. (NuDHJ pCrra. la rcacc 'lÓll C%^ C1C'SC0171^JOSdCló11 Ch
• lcr 1V-Br-DEMETADEU7', (A^1^ij^aJ= 0,015 ^^1, (iVŭCI.OJ= 2,30 10-'M ,T=30°C.
•
• 3 I
^ [NaOH] / N1 k 10 / min-ol^ ^













• Pendiente = (7,5 ± 0,1) 10-'-
• Ordenada en el origen =(-6 ± 16) 10^







Apéndice B If.-l^ependencia de k^,^s con la concent.r•aciórr de NaOH a diist.int.as
temper•at.ur•as sobre las reacciones de descomposición de N-clor•ami^^as. ^
Tabl.a 16.1. -Infl.uencia de la corr.centruciój7 de NuOH pura l.a desco»7posi^^^ión ^le
la N-CI-DEMETA, ^AmlrtaJ=O,015 M, ^NaClOJ=2,30 10^3 M.
[NaOH] / M k°b^ 103 / min^l
(T= 20,6°C)
k°bs 103 / min-'
(T= 30°C)
k°^S 103 / min-'
(T= 34,5°C)
k°bs 103 / min-'
(T= 41,8°C)
2,0 2,450 7,25 14,70 36,5
1,S 1,700 4,70 9,94 25,6
1,0 1,040 2,81 6,12 16,8
O,S 0,678 1,50 2,98 8,87
0,1 0,087 0,22 0,72 2,50
Tuhl.a 16. 2. -Influenciu ^le la con.ce^itracr'ó^t. de NuOH para. l.u descomposic:^ón. ^le













1, 00 ^ 66, 70 215,00 31,40 46,40 60,90
0,60 39.50 129,00 918,80 28,40 35,20
0, 30 17, 60 62,60 9,24 15,70 19,80
0,10 6,02 20,70 3,17 S,SS 7,02
O,OS 2.82 11,30 1,78 3,32 3,5► 4
0,02 1.38 4,31 0,85 1,64 2,C10
(Nv^a: kobs / m.in.^j )
-340-
Tnbl.a. I6. 3. -Ir^uer^.cia de l.u con.cer^tr-aciór^. de NuOH pura l.a descomposición de
la N-CI.-.DIPRO, ,(tt»>in.uJ=0,015 M, fNaCl0J=2,30 10^3 M.
[NaOH) i M k°bs 10^` I min^`
(T=22°C)
k°b^ 103 I min-'
(T=29°C)
k°bs 103 i min-'
(T=37°C)
0,50 37,56 11,07 18,42
0,39 30,11 10,00 15,73
0,29 17,51 6,98 10,54
0,16 10,73 4,98 6,91
0, OS 3,45 3,23 3,29
Tahl^r 16. ^. -Ijifluc^jrciu de l.a. cor^.cent^^acrór^ de r^'aDH pr^^-a l« descomposición dc
la N-CI-DIISOPRO, jAnlin^.r.J = 0, Ol S M, ^l^'a.CIOJ = 2, 30 1^3 M.
[NaOH] ! NI k^,,,s 10^ / min^'
(T = 20 ° C)
k°,,^ 103 / min^'
(T= 30°C)
k^,bS 103 / min-1
(T= 35°C)
k°n^ 102 / min-^
(T = 40 ° C)
2,0 146,0 40, 8 76, 8 12,70
1,5 101,0 30,7 ^3,2 10,20
1,0 69,6 19,8 32,4 7,32
0,5 31,6 ^ 11,5 14,9 3,75





Tabl.a 16.5.-Infl.uer7cia ^le la con.cen.tración. ^le NuOH par•a l.a rlescomposi.ción. de . •





[NaOH] / Iv1 k°^s 10`^ / min-' k°,,S 103 / min-' k°^^ 103 / Illl11-' k°vs 10'- / min^' •
(T = 20 ° C) (T = 30 ° C) (T = 35 ° C) (T = 40"C) •
2,0 143,0 53,30 90,10 13,20
1,5 99,0 38,00 73,10 10,19
1,0 68,2 24,00 50,40 7,22
0,5 30,0 ^ 15,00 24,20 3,7^
:;;;^






Tat^ln 16. 6. -Iilf%lIC'.r7.cra CIC lCr cOr^ceil.tr"C1c10r7. Ú('. NaOH pur-u la. ^lesc07^1POSlClÓ11. ClC'. •




. [NaOH] / M k°ns 10' / m i»-' k°h5 10'- / I11111^ 1 •
(T=20°C) (T=30°C) •
•
2,0 ^^ 8,21 16,30 ^
•
1,7 6,44 14,68 ^
1,3 4,36 10,96 ^
•
1,1 . 3,39 8,86 •^



















Tuhl.^ 16. 7-h^c.re^l.cia ^le lcr co^^cc^ltj^a.c•iórr de Na.OH paj^u l.u clesco»rposició» cle l.a
N-Cl.-tv1ETISOPRO, (A»^in.rrJ=0,015 ^^1, [Ncr.ClOJ=2,30 .10^^ M.
[NaOH] / Iv1 k°bs 103 / m i n-'
(T=20°C)














^ Apéndice B 17.-Dependencia de k^bs coil Ia collcelltl•ación de Na®I-I ^a distint.as ^ ^




Tubl.a 17.1. -Inf/.uencia de la concentración de NaDH sobr-e l.a. descomposiciórr. de ^




[NaOH] / M k°,,S 103 / min^' k°^s 10' / 11^1I^-' k°,,S 101 I llllll^' •
(T=20°C) (T=30°C) (T=35°C) ^
•
2,0 24,54 15,4 3,37 ^:::, •
1,7 19,48 13,0 2,77 •
•
1,4 13,68 10,7 2,28 •
1,0 9;36 8,4 1,64 •
•






Tnhla 17. 2.1. -Infl.e^en.cia de l.u corl.cent.ra.ción. de NuOH sobre l.u descornposición de •
la N-Br-DETA, [Arj^inaJ=0,015 M, [NaClOJ=2,30 10^3 M, T=20°C. •
•
^ •




1,7 23,00 , •
1,4 18,60 •
•
1,1 14,60 ^ •
0, 8 11, 30 ^
•
0,5 6,65 •














Tuhl.u 17. 2. 2. -Inf/uen.Ciu cle l.a Con.Cent^•ución. rle NuDH sohrc^ l.u clescot^^posició^z de
lu N-Br-DETA, [A^^^irtuJ=0,015 M, [NuCI.OJ=2,30 10^j M.
. [NaOH] / M }bbs 10^ / m i n-'
(T=30°C)




0,184 76, 6 -
0,180 - 141,1




Tnhl^c 17. 3. -h^ fLl/C'.11.C'ICI. CIC lu COj].CC'lltl'uClO11. C%G !`1u^^Í SOhI'G l.u ^Ic^SCOmposición clc
l.cr. N-13r-DIPRD , [fi111111C1^=O,015 M, [Nu.ClOJ=2,30 10^' wl. ^
^NaOH] / NI k°h^ 102 / min^'
(T=20°C)
k^,,,s 10' / min^'
(T=30°C)
^°bs 10'- / min-'
(T=35°C)
0,30 5,02 15,79 26,78
0,25 4,03 13,78 21,08
U,18 2,93 9,04 15,72
0,13 2,20 6,37 11,18
0,07 1,14 3,21 6,36
T^rhla 17.4.-Infl.ccencia de l.u conce^ltración ^le NuOH solire lCl LICSCO177^OSdC1Oti CÍP
la N-Br-DIISORRO, [Arnina.J = 0, Ol S M, [NuCI.OJ = 2, 30 10^3 M.
[NaOH] / M k°bs 102 / min^' k°b^ 10^ / tll l il-' k°bs 10'- / min^'
(T=20°C) (T=30°C) (T=35°(^)
0, 30 58,48 16, 23 27,55
0, 25 44,77 12,27 22,00
0,18 35,05 9,61 16,00
0,13 '" 25,11 7,02 11,40
0, 07 2,92 6,56
Tuhlu J7. Ĵ .-Ilif%l!c'.17ClCl ÚC ICl CO!?CL'ntl'UClĈ)I?. ClL' NuOH sohj'(' lu ^Iesco»^posrcl^ll de
l.a N-Br-MEETA, [A»iin.uJ=0,01^ M, [N^ICIOJ=2,30 10-3 M.
[NaOH] / M k°^S 10' / m i n-'
(T=20°C)
k°,,y 10'- / m i n-'
(T=30°C)
k°hs 10'- / rr^in-1
(T=35°(^)
0,30 3,86 12,96 23.,70
0,25 3,30 10,10 17,40
0,18 2,40 7,83 . 13,38
0,13 1,74 5,08 9,36





^ ?'cthln 17. 6. -h ,^ fl.uencia de l.cr. con.cen.trución cle Nu.OH sobre lcr. clescot^^posicivjt. de





• [NaOH] 1 M k°bs 10' / min^' k°hS 10' / min^' k°bs 10'- / min-'
• (T=20°C) (T=30°C) (T=35°C)
•
^ 0,30 5,12 13,26 19,50
• 0,?.4 3,74 10,26 16,00
•
• 0,18 2,95 7,60 12,40
^ 0,12 1,99 5,33 8,00
•
^ 0,10 1,66 4,33 ^;:^ 6,60







• Tahln 17. 7. -In flucjtciu clc l.u cojtccntj•uciójt de NuOH sobrc la. clescorrtpnsicivrt cle






• [NaOH] I M k°,,^ 10'- / m i n-' k,,h, 10'- I 1111 n-' k°bs 10' I in 1I^-'
• (T= 20°C) (T=30°C) (T=35°C)
•
^ 0,30 27,9 50,1 63,7
• 0,24 23,1 40,4 44,6
• ^
^ 0,18 14,4 31,2 37,8
^ 0,12 11,1 20,2 25,2
•
• 0,10 9,3 15,6 21,0















A^éndice l^ l^.-Dependencia de k„by c011 la concer^tración de anión ^(:P®^2" a
distint.as t.emperaturas sobre las reacciones de descornposición de 1^1-CI-DETA,.
^ Tahla 18.1. -Ir^uencia ^lc la cort^c^nÍrUCdói1 ^le an.ión. HPOQ'" sohre la
descomposición. dc^ l.a N-CI.-DETA ,[AminaJ=0,015 M, [NaClOJ=2,30 10^3 M, 1^= 0,50
M.
[H P 042-] / M k°bs 1 OS I ITi l ll" 1
(T=30°C)
^`obs 105 / 1111n"^
(T=34°C)
k°,,S 105 / m:in"1
(T=41 °C)
0,136 11,96 20, 90 66, 87
0,106 10,10 17,56 54,07
0,092 9,47 15,23 47,10
0,076 5,71 13,70 40,41
0,0^3 7,51 11,10 31,57
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